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Cartea constituie volumul II al Tratatului de chimic anorganică, elaborat în 
trei volume, care prezintă dezvoltat materialul chimiei anorganice la nivel supe¬ 
rior. 

Volumul al doilea se ocupă de nemetale, incepînd cu grupa zero şi terminind 
cu grupa a patra principală a sistemului periodic. 

în cadrul fiecărei grupe se tratează clementele respective, combinaţiile lor 
cu hidrogenul, oxigenul, halogenii şi cu alte elemente, se descriu proprietăţile fizice 
şi chimice, proprietăţile fiziologice, indicindu-sc şi întrebuinţările. Se ţine seama 
in prezentare de ultimile rezultate obţinute in domeniul structurii combinaţiilor 
anorganice, de clase noi de compuşi cu importanţă tehnică şi ştiinţifică (hetero- 
cicluri, polimeri anorganici, compuşi organici ai elementelor etc). 

Tratatul se adresează inginerilor din industrie şi cercetare, chimiştilor din 
producţie, celor din universităţi, profesorilor de chimie şi doctoranzilor care se 
interesează de problemele chimiei anorganice la nivel superior. 

Tratatul poate fi utilizat pentru aprofundarea cunoştinţelor şi dezvoltarea 
lor de către studenţii facultăţilor de chimie sau ai altor facultăţi in care se studi¬ 
ază această disciplină. 

De asemenea lucrarea poate fi considerată ca un material valoros în reali¬ 
zarea sarcinilor de perfecţionare continuă, de reciclare postuniversitară. 


Control ştiinţific: prof. Marieta Brezeanu 
Redactor: ing. Greta Ferenbac 
Tehnoredactor: Theodor Ivan 
Coperta : Ştefan Pîrîu 



CUPRINS 


1. Grupa zero. Gazele rare 

Heliul 

Stare naturală (17). Obţinere si separare (17). Proprietăţi fizice (19). Pro¬ 
prietăţi chimice (22). 

Xeonul 23 

Stare naturală (23). Separare (23). Proprietăţi fizice (24). Proprietăţi chimice 
( 25 ). 

Argonul 25 

Stare naturală (25). Separare (20). Proprietăţi fizice (26). Proprietăţi chi¬ 
mice (27). 

Kriptonul 28 

Stare naturală (28). Separare (29). Proprietăţi fizice (29). Proprietăţi chi¬ 
mice (30). Combinaţiile kriptonului (30). 

Xcnonul 31 

Stare naturală (31). Separare (32). Proprietăţi fizice (32). Proprietăţi chi¬ 
mice (32). Combinaţiile xcnonului cu halogcnii (32). Compuşii oxigenaţi ai 
xenonului (37). 

Radonul 40 

Stare naturală (40). Extragere (11). Proprietăţi fizice (41). Proprietăţi chi¬ 
mice (42). Structura combinaţiilor gazelor rare (43). 

2. Grupa a YIl-A principală. Hidrogenul 47 


Stare naturală ilT). Obţinere (47). Proprietăţi fizice (53). Reacţiile chimice 
ale hidrogenului (62). 

Hidruri (65) 

Hidruri ionice (65). Hidruri moleculare (66). Hidruri metalice nestocchio- 
metrice (67). Hidruri cu modificarea reţelei (68). Hidruri radicali (69). 

Deuteriul (70) 

Stare naturală (70). Obţinere (71). Proprietăţi fizice (73). Proprietăţi chi¬ 
mice (73). 

Combinaţiile deulcriului (74) 

Tritiul (81) 

Formare şi obţinere (81). Proprietăţi fizice (81). 

Combinaţiile triliului (82) 

Grupa a Yll-a principală. Halogcnii 83 

Fluorul 93 

Stare naturală (93). Obţinere (94). Proprietăţi fizice (97). Proprietăţi chi¬ 
mice (97). 

Combinaţiile fluorului cu hidrogenul (101) 
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Acidul fluorhidric (101). 

Combinafiile fluorului cu oxigenul (109) 

Clorul 112 

Stare naturala (112). Obţinere (113). Proprietăţi fizice (124). Proprietăţi 
chimice (125). 

Combinaţiile clorului cu hidrogenul (129) 

Acidul clorhidric (129). 

Combinaţiile oxigenate ale clorului (138) 

Monoxidul de diclor (141). Acidul hipocloros (142). Oxidul de clor (149). Trio- 
xidul de diclor (149). Acidul cloros (149). Dioxidul de clor (152). Acidul doric 
(156). Hexaoxidul de diclor (161). Heptaoxidul de diclor (163). Acidul per- 
cloric (164). Tetraoxidul de clor (169). 

Itroinul 170 

Stare naturală (170). Obţinere (170). Proprietăţi fizice (174). Proprietăţi chi¬ 
mice (175). 

Combinaţiile bromului cu hidrogenul (179) 

Acidul bromhidric (179). 

Combinaliile oxigenate ale bromului (186) 

Oxidul de dibrom (187). Acidul hipobroinos (187). Acidul bronios (190). Dioxidul 
de brom (191). Trio...'ui de brom (192). Acidul broniic (192). Heptaoxidul 
de dibrom (195). Acidiu perbromic (195). 

Iodul 195 

Stare naturală (196). Obţinere (196). Proprietăţi fizice (198;. Proprietăţi chi¬ 
mice (202). 

Combinaţiile iodului cu hidrogenul (207) 

Acidul iodhidric (207). 

Combinaţiile oxigenate ale iodului (214) 

Acidul hipoiodos (217). Oxizii iodului (219). Acidul iodic (221). Heptaoxidul 
de diiod (230). Acizii periodici (230). Tetraoxidul de iod (233;. 

Combinaţiile halogenilor intre ei (233) 

Oxihalogenurile halogenilor (247) 

Polihalogenuri (247) 

Privire generală asupra structurii şi proprietăţilor halogenurilor (250) 

Halogenuri tridimensionale (251). Halogenuri cu structuri în straturi (251). 
Halogenuri cu structuri in lanţuri (253). Halogenuri moleculare (253). 

Astutiuul 255 

Izotopii aslatinului (255) 

Separare şi preparare (256). Proprietăţi fizice (256). Proprietăţi chimice (256). 

3. Grupa a V'I-a principală 

Oxigenul • • 265 

Stare naturală (265). Obţinere (266). Proprietăţi fizice (271). Proprietăţi chi¬ 
mice (273). Oxigenul atomic (277). 

Teoria oxidurii şi reducerii (279) 

Tipuri de oxidare şi de reducere (282). Forţa oxidanţilor şi reducătorilor (283). 
Mecanismul oxidării prin oxigen gazos (285). 

Oxizii (285) 

Clasificarea oxizilor (285). Oxizi de tip M. 2 0 (290). Oxizi de tip MO (291). Oxizi 
de tip M0 2 (292). Oxizi de tip M0 3 (294). Oxizi de tip M 2 O a (296). Structura 
spinciilor (298). 

Ozonul (299) 

Stare naturală (300). Formarea ozonului (300). Preparare (303). Proprietăţi 
fizice (305). Proprietăţi chimice (307). 

Apa oxigenată (312) 

Stare naturală (313). Preparare (313). Proprietăţi fizice (319). Proprietăţi 
chimice (321). 

Peroxicombinaţii (328) 
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Peroxiacizi şi poroxisăruri (328). Pcroxizi (331). 

Apa (332) 

Stare naturală (332). Purificarea apei (333). Compoziţia apei (335). Proprietăţi 
fizice (336). Proprietăţi chimice (343). Hidraţi (347). Stabilitatea hidraţilor 
(352). Structura hidraţilor (353). Hidraţii gazelor (354). Hidraţii unor oxi- 
săruri şi hidroxizi (355). Hidraţii halogcnurilor (356). Hidraţii unor acizi (360). 

Sulf nl :î6t 

Stare naturală (361). Extragerea sulfului (362). Proprietăţi fizice (366). Pro¬ 
prietăţi chimice (374). 

Combinaţiile sulfului cu hidrogenul (378) 

Hidrogenul sulfurat (378). Sulfanii (390). 

Combinaţiile sulfului cu metalele (395) 

Sulfuri (395). 

Combinaţiile sulfului cu halogenii (404) 

Combinaţiile sulfului cu fluorul (406). Combinaţiile sulfului cu clorul (408). 
Combinaţiile sulfului cu bromul (412). 

Combinţiile sulfului cu oxigenul (412) 

Monoxidul de disulf (414). Monoxidul de sulf (415). Acidul sulfoxilic (416). 
Trioxidu! de disulf (417). Acidul ditionos (417). Dioxidul de sulf (421). Acidul 
sufuros (427). Acidul pirosulfuros (432). Acidul fluorosulfinic (433). Acidul 
tiosuUuros (433). Trioxidul de sulf (433). Acidul sulfuric (441). Acidul sul¬ 
furic fumans (456). Acidul pirosulfuric (456). Acidul ditionic (457). Acidul 
tiosulfuric (459). Acizii politionici (466). Peroxizii şi peroxiacizii sulfului 
(478). 

Combinaţii oxihalogenate ale sulfului (484) 

Derivaţi tionilici (485). Derivaţi sulfurilici (490). Acizi halogcno-sulfonici (492). 
Halogenurilc acizilor polisulfurici (496). 

Combinaţiile ciclice ale sulfului (499) 

Combinaţii homociclicc (499). Combinaţii heterociclice (500). Combinaţii ci¬ 
clice ale sulfului cu oxigenul (514). 

Selenul 515 

Stare naturală (515). Obţinere (516). Proprietăţi fizice (518). Proprietăţi chi¬ 
mice (524). 

Combinaţiile selenului cu hidrogenul (528) 

Acidul selcnhidric (528). 

Combinaţiile selenului cu halogenii (531) 

Fluorurile selenului (531). Clorurile selenului (534). Bromurile selenului (537). 
Iodurile selenului (538) 

Combinaţiile selenului cu oxigenul (539) 

Oxizii selenului (539). Oxiacizii selenului (542). Acidul sclenic (544). 

Combinaţii oxihalogenate ale selenului (547) 

Combinaţii organice ale selenului (551) 

Telurul 552 

Stare naturală (553). Obţinere (553). Proprietăţi fizice (555). Proprietăţi chi¬ 
mice (558). 

Combinaţiile telurului cu hidrogenul (561) 

Hidrogenul telurat (561). 

Combinaţiile telurului cu halogenii (562) 

Fluoruri de tclur (562). Cloruri de telur (564). Bromuri de telur (566). Ioduri 
de telur (567). 

Combinaţii oxigenate ale telurului (567) 

Oxidul de telur (568). Dioxidul de telur (568). Acidul teluros (569). Trioxidul 
de telur (570). Acizii telurici (570). 

Combinaţii organice ale telurului (574) 
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l’nkoniul 575 

Stare naturală (575). Separare (575). Purificare (577). Obţinerea metalului 
(578). Proprietăţi fizice (578). Proprietăţi chimice (579). 

Combinaţiile poloniului cu hidrogenul (581) 

Oxizii şi hidroxizii poloniului (581) 

Combinaţiile poloniului cu halogenii (582) 

Combinaţii organice ale poloniului (583) 

4. Grupa a V-a principală 

Azotul 594 

Stare naturală (594). Obţinere (596). Proprietăţi fizice (598). Proprietăţi chimice 
(601). 

Combinaţiile azotului cu hidrogenul (605) 

Amoniacul (605). Derivaţii halogenaţi ai amoniacului (625). Hidroxilamina (630). 
Combinaţii poliazolate (635) 

Hidrazina (636). Nitrozamina (642). Nitramina (643). Nitrohidroxilamina (643). 

Acidul nitrozohidroxilamin-sulfonic (644). Acidul azothidric (644). 

Combinaţii oxigenate ale azotului (651) 

Oxidul de diazot (653). Acidul hipoazotos (657). Oxidul de azot (660). Acidul 
hidroazotos (675). Trioxidul de diazot (676). Acidul azotos (678). Dioxidul 
de azot (687). Pentaoxidul de diazot (696). Acidul azotic (699). Trioxidul de 
azot (717). Acidul peroxiazotic (717). 

Combinaţiile azotului cu sulful şi selenul (718) 

Combinaţii ciclice ale azotului (721) 

Homocicluri cu azot (721). Heterocicluri (726). Tetrazine anorganice (726). 

Fosforul 727 

Stare naturală (727). Obţinere (728). Proprietăţi fizice (732). Proprietăţi chi¬ 
mice (736). 

Combinaţiile fosforului cu hidrogenul (740) 

Hidrogenul fosforat gazos (741). Hidrogenul fosforal lichid (718). Hidrogenul 
fosforat solid (748). 

Combinaţiile fosforului cu halogenii (749) 

Fluoruri de fosfor (750). Cloruri de fosfor (751). Bromuri de fosfor (755). Ioduri de 
fosfor (757). Oxihalogenurile fosforului (758). 

Combinaţiile fosforului cu oxigenul (762) 

Oxizii fosforului (762). Oxiacizii fosforului (767). 

Ortoacizii fosforului (770) 

Acidul hipofosforos (770). Acidul fosforos (773). Acidul ortofosforic (776). 

Acidul monoperoxofosforic (787). Acidul peroxofosforos (788). 

Metaacizii fosforului (788) 

Acidul metafosforos (788). Acidul metafosforic (788). Acizii polifosforici şi 
fosfaţii condensaţi (791). 

Diacizii fosforului (794) 

Acidul difosforos sau pirofosforos (795). Acidul hipofosforic *795). Acidul piro- 
fosforic (797). Acidul peroxodifosforic (800). 

Combinaţiile fosforului cu sulful (800) 

Sulfurile fosforului (801). 

Combinaţiile fosforului cu selenul (806) 

Combinaţiile fosforului cu azotul (806) 

Combinaţiile ciclice ale ţosforului (810) 

Homocicluri cu fosfor (810). Cicluri alternante cu fosfor şi oxigen (811). 

Combinaţiile organice ale fosforului (816) 

Fosfine (816). 

Arsenul 817 
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Stare naturală (SIS). Obţinere (819). Proprietăţi fizice (820). Proprietăţi chi¬ 
mice (823). 

Combinaţiile arsenului cu hidrogenul (826) 

Hidrogenul arsenal (827). Hidruri de arsen (833). 

Combinaţiile arsenului cu halogenii (834) 

Fluoruri de arsen (835). Cloruri de arsen (837). Bromuri de arsen (839). Ioduri 
de arsen (840). 

Combinaţiile oxigenate ale arsenului (842) 

Trioxidul de diarsen (842). Acidul arsenos (848). Pcotaoxidul de diarsen (853). 

Acizii arsenici (854). 

Combinaţiile arsenului cu sulful (860) 

Sulfurile arsenului (860). Tioarseniţi şi tioarsenaţi (864). Alte combinaţii ale 
arsenului (866). 

Combinaţiile organice ale arsenului (867) 

Combinaţiile hcterociclice ale arsenului (872) 

Homocicluri cu arsen (872). Heterocicluri cu arsen (873). 

Antimoniul 876 

Stare naturală (877). Obţinere (877). Proprietăţi fizice (878). Proprietăţi chi¬ 
mice (880). 

Combinaţiile antimoniului cu hidrogenul (882) 

Hidrogenul antimoniat solid (882). Hidrogenul antimoniat gazos (882). 

Combinaţiile antimoniului cu halogenii (884) 

Fluoruri de antimoniu (885). Cloruri de antimoniu (886). Bromuri de anti¬ 
moniu (890). Ioduri de antimoniu (890). Halogcnuri mixte (S91). 

Combinaţiile oxigenate ale antimoniului (892) 

Trioxidul de diantimoniu (893). Acidul antimonios şi antimoniţii (895). Tetra- 
oxidul de diantimoniu (896). Pentaoxidul de antimoniu (897). 

Combinaţiile antimoniului cu sulful (900) 

Trisulfura de diantimoniu (900). Tetrasulfura de diantimoniu (902). Pcnta- 
sulfura de diantimoniu (902). Trisclenura de diantimoniu (904). Alte săruri 
(904). 

Combinaţii organice ale antimoniului (904) 

Emeticul tartric (905). Stibine alchilice (905). Stibine arilicc (906). Compuşi 
organici farmaceutici (907). 

Bismutul 908 

Stare naturală (908). Obţinere (909). Proprietăţi fizice (910). Proprietăţi chi¬ 
mice (911). 

Combinaţiile bismutului (914) 

Combinaţiile bismutului monovalent (915). Combinaţiile bismutului divalent 
(915). Combinaţiile bismutului trivalent (916). Combinaţiile bismutului tetra- 
valent (926). Combinaţiile bismutului pentavalcnt (927). Combinaţiile orga¬ 
nice ale bismutului (929). 

5. Grupa a IV-a principală 

Carbonul 941 

Stare naturală (941). Proprietăţi fizice (942). Proprietăţi chimice (957). 

Combinaţiile carbonului cu hidrogenul (962) 

Combinaţiile carbonului cu halogenii (963) 

Combinaţiile carbonului cu oxigenul (967) 

Dioxidul de tricarbon (967). Oxidul de carbon (969). Dioxidul de carbon (980). 
Acidul carbonic (984). 
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Combinaţiile carbonului cu sulful (991) 

Disulfura dc tricarbon (991). Monosulfura de carbon (991). Disulfura de carbon 
(991). Acizii sulfocarbonici (994). Oxisulfura de carbon (996). 

Compuşi daniei (997) 

Dicianul (998). Acidul cianhidric (1000). Combinaţii tiocianice (1008). 
Carboranii (1012) 

Siliciul 

Stare naturală (1014). Obţinere (1014). Proprietăţi fizice (1016). Proprietăţi 
chimice (1017). 

Combinafiile siliciului cu hidrogenul (1019) 

Combinaţiile siliciului cu halogenii (1023) 

Combinaţiile siliciului cu oxigenul (1029) 

Siloxanii (1030). Silanolii (1031). Siloxenii (1031). Dioxidul de siliciu (1032). 
Acizii silicici (1037). Silicaţii (1039). 

Combinaţiile siliciului cu sulful (1056) 

Combinaţiile siliciului cu azotul (1057) 

Combinaţii organice ale siliciului (1060) 

Germaniul 

Stare naturală (1066). Obţinerea germaniului metalic (1066). Proprietăţi fizice 
(1067). Proprietăţi chimice (1068). 

Combinaţiile germaniului cu hidrogenul (1070) 

Combinaţiile germaniului cu halogenii (1073) 

Combinaţiile germaniului cu oxigenul (1076) 

Combinaţiile germaniului cu sulful şi selenul (1078) 

Combinaţiile germaniului cu azotul (1080) 

Heteropoliacizi şi heteropolisăruri ale germaniului (1081) 

Combinaţiile organice ale germaniului (1082) 

Staniul 

Stare naturală (1084). Obţinerea metalului (10S4). Proprietăţi fizice (1085). 
Proprietăţi chimice (1087). 

Combinaţiile staniului cu hidrogenul (1088) 

Combinaţiile staniului cu halogenii (1089) 

Combinaţiile staniului cu oxigenul (1094) 

Combinaţiile staniului cu sulful (1100) 

Combinafiile staniului cu selenul (1103) 

Combinaţiile staniului cu azotul şi fosforul (1103) 

Combinaţiile organice ale staniului (1104) 

Plumbul 

Stare naturală (1108). Metalurgia plumbului (1108). Proprietăţi fizice (1110) 
Proprietăţi chimice (1111). 

Combinaţiile plumbului cu hidrogenul (1113) 

Combinaţiile plumbului cu halogenii (1113) 

Combinaţiile plumbului cu oxigenul (1118) 

Combinafiile plumbului cu sulful şi selenul (1126) 

Combinaţiile plumbului cu azotul (1129) 

Combinaţiile plumbului cu fosforul (1131) 

Combinaţiile plumbului cu arsenul (1132) 

Combinaţiile plumbului cu carbonul (1132) 

Combinaţiile organometalice ale plumbului (1134) 
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GRUPA ZERO. GAZELE RARE 

H. Cavendish (1785) a supus descărcărilor electrice un ames¬ 
tec de aer şi oxigen în contact cu o soluţie de hidroxid alcalin intr-un 
tub de sticlă, pe o cuvă de mercur. Azotul se combină cu oxigenul formîn- 
du-se oxid de azot, care apoi trece în dioxid de azot. în mediu alcalin 
rezultă azotiţi şi azotaţi. II. C a v e n d i s h a eliminat apoi excesul de 
oxigen cu polisulfură de potasiu. După aceste operaţii a rămas un reziduu 
care nu se absorbea, egal cu 1/120 din volumul de aer iniţial. Evident, 
era vorba de argon. Descoperirea a rămas nevalorificată mai mult de 
un secol. 

Măsurînd densitatea azotului atmosferic, lord J.W. Rayleigh 
(1892) a constatat că aceasta este cu 0,1% mai mare decît a celui obţinut 
din combinaţii. Un litru de azot atmosferic cîntăreşte 1,2572 g iar un litru 
de azot preparat din combinaţii cîntăreşte 1,2511 g. Există deci o diferenţă 
la zecimala a treia. Faptul a fost interpretat în sensul existenţei în azotul 
atmosferic a unui gaz mai greu. Lord J.W. Rayleigh a eliminat 
azotul din aerul atmosferic prin metoda lui H. Cavendish iar 
W . R a m s a y l-a eliminat folosind magneziul încălzit la roşu. In anul 
1894 ei au anunţat existenţa în aer a unui gaz nou în proporţie de 1%. 
Datorită inerţiei chimice, acest gaz a fost numit argon (o. = făiă, ergon = 
= energie). Descoperirea a fost numită „triumful zecimalei a treia 44 . 

J . J a n s s e n (1868) a descoperit în protuberanţele solare o 
nouă linie galbenă D 3 în vecinătatea liniilor Dj şi D 2 (dubletul sodiu lui). 
După alte observaţii asemănătoare, G. Rayet (1869) a presupus 
că această nouă linie aparţine unui nou element, pentru care E d . F r an¬ 
ii 1 a n d şi J . N . Lockyer (1869) au propus numele de heliu (clios = 
= soare). William Ramsayşi lord J.W. Rayleigh (1895) 
l-au descoperit într-un minereu uranifer, cleveit. W. Ramsay, P. T h . 
Cleve şi N.A Langlet (1895) au demonstrat pe cale spectrală 
identitatea gazului cu a celui din cromosferă. W. Ramsay şi M. W . 
T r a v e r s (1900) l-au separat din aerul lichid. 
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GRUPA ZERO. GAZELE RARE 


Inerţia chimică, proprietăţile spectrale, tentativele nereuşite de 
fracţionare, raportul căldurilor specifice (1,66, VV . Ea m s a y) atestă 
că este vorba de două elemente distincte, monoatomice, pentru care den¬ 
sitatea furniza maselor atomice 4 şi 40. 

Pornind de la aceste date VV. E a m s a y (1898) a presupus că gazele 
respective, împreună cu altele, constituie o nouă familie a sistemului 
periodic plasată între halogeni .şi metalele alcaline: grupa elementelor 
zerovalente (tabelul 1). 


Tabelul I. Proprietăţi ale gazelor inerte 


Elementele 

.Simbolul 

7. 

A 

r. A 

Proporţia 
in aer 
% voi. 

Izotopi naturali 

Greutatea 

ValonţA 

Heliu 

Hc 

2 _ 

4,003 

1,79 

0.00046 

1. 3 

0,17848 

0 

Neon 

Ne 

10 

20,183 

1,60 

0.00161 

20. 21. 22 

0,8990 

0 

Argon 

Ar 

18 

39,941 

1.91 

0,93270 

36. 38. 40 

1.7837 

0 

Kripton 

Kr 

36 

83,7 

1.97 

0.00011 

178. 80. 82. 

3,736 

0 







183, 84. 86 



Xenon 

Xe 

54 

131,3 

2.18 

0,00001 

[121. 126. 128. 

5.891 

0 







< 129. 130-132. 









Il31. 136 



Radon 

Rn 

86 

222 


- 1 

219. 220. 222 

9,96 

0 


în urma unor cercetări întreprinse asupra aerului atmosferic W . 
Eamsay şi M. Travers (1898) au separat prin evaporarea lentă 
a aerului lichid două gaze mai grele decît argonul: kriptonul (Krip- 
tos ascuns) şi xenonul (Xenos = străin), iar prin distilarea argonului 
lichid au separat neonul (Neos = nou). Toate cele trei gaze aveau 
spectre caracteristice. 

Se consideră gaze rare, inerte, nobile sau monoatomice, cele şase 
elemente : heliu, neon, argon, kripton, xenon şi radon. 

în scoarţa pămîntului, după cum a arătat F . VV A s t o n (1926), 
sînt de un milion de ori mai rare decît elementele cu număr atomic vecin, iar 
abundenţa lor în aer se poate vedea din tabelul 1 (A. L e p a p e —1926). 
Astfel se justifică denumirea de gaze rare. 

Gazele rare formează o familie omogenă, caracterizată printr-o 
mare inerţie chimică. Aceasta se explică prin existenţa unui strat electro¬ 
nic exterior saturat. Heliul posedă un strat K, ocupat cu doi electroni, 
iar la celelalte elemente stratul exterior conţine opt electroni. Primele 
cinci elemente sînt stabile, pe cînd radonul rezultat iu procesul de dezin¬ 
tegrare a radiului, se dezintegrează la rindul său, trecînd în radiu A (viaţa 
medie = 3,82 zile). Configuraţia electronică a acestor elemeDte se poate 
reprezenta prin formula generală «s 2 , np‘ şi este dată în tabelul 2. Gazele 
inerte sînt incolore şi inodore. Eadonul ca şi radiul are o culoare albastră 
din cauza luminiscenţei sale. TTnele proprietăţi fizice sînt trecute în tabelul 
3. Densitatea, temperatura de fierbere, temperatura de topire şi solu- 
bilitatea cresc pe măsură ce creşte numărul atomic. Electronii periferici 
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ai gazelor inerte formează ansambluri foarte stabile. Perturbaţiile slabe 
cu o variaţie mică de energie, datorită agitaţiilor termice, provoacă 
topirea sau vaporizarea. Forţele van der Waals de atracţie erese cu dimen¬ 
siunile norului de electroni. Deci, la creşterea numărului atomic, octetul 
este din ce în ce mai puţin legat de nucleu, mişcările electronilor mai uşoa- 


Tabelul Configuraţia electronică a gazelor inerte 


Elementele j 

K ! 



M 

* i 


O 


1» ! 

2« -V { 

3s | 

3p | 

3'J | 4» | 4p | 4d | 4/ | 

58 j 

5p 1 5d 

6s I 

Cp j 6 d 

Heliu 

1 2 




I 1 I 1 1 





Neon 

2 

2 6 








Argon 

2 

2 6 

2 

G 






Kripton 

2 

2 G 

2 

G 

10 2:6 





Xenon 


2 G 

2 

G 

10 2 , 6 10 

2 

; g 



Radon 


2 ; G 

2 

6 

10 l 2 i 6 i 10 j li 

[ 2 

, G ! 10 

2 

G 


Tabelul 3. Proprietăţi fizice ale gazelor rare 


Proprietăţi 

Heliu 

Neon 

Argou 

Kripton 

Xenon 

Emanaţie 

Densitatea 
(faţă de 

0,1 aso 

0,683 

1.387 

2,841 

4,448 


aer) 

Punctul de 
fierbere, °C 

-208,78 

-245,83 

— 185.75 

-153 

-107 

- 63 

Punctul de 
topire, °C 

-272,1 

-248,49 

-189,15 

-156,5 

— 111,4 

(-120) 

Raportul căl¬ 
durilor spe¬ 
cifice 

Cp 

1,00 

1.64 

1,68 

1.09 

1,67 


c v 

Solubilitatea 1 

0,0090 

0,022 

0,057 

0.11 

0,24 

0,52 

Potenţialul 
de ionizare, 
eV 

24,47 

21,47 

15,68 

13,94 

12,06 

10,70 

Linii spec¬ 
trale, A 

5870 

5873 

0932 

5871 

4671 


Polarizabilita- 

tea, 

10 24 • cm 3 

0,20 

0,394 

1.65 

2,54 

4,11 

_ 

Temperatura 
critică, °K 

5.3 

44,5 

150,8 

210,7 

289,8 

377,5 

Presiunea 
critică, atm 

2,3 

27,8 

48 

54,3 

58,2 

62 


1 "Volumul de gaz intr-un volum de apă la 0 : C 
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re şi mai uşor de armonizat cu cele ale atomilor vecini, de unde rezultă 
o stabilitate mai mare a stărilor solidă şi lichidă. 

Volubilitatea gazelor rare creşte cu numărul atomic. Volubilitatea 
în apă scade cu temperatura. Volubilitatea în lichidele organice creşte 
cu temperatura. Faptele se explică prin caracterul puternic asociat al 
apei la temperatura joasă şi prin tendinţa de a forma hidraţi cristalizaţi 
cu gazele rare. Indicele de refracţie creşte la gazele rare pe măsura creşterii 
masei atomice. Astfel pentru X = 4799,8 Â se obţine : ?% e = 35,04 *10“ 6 ; 
n Xe =67,31 -IO' 6 ; n Al = 283,82 -IO -6 ; n Kt = 431,81 -IO" 6 şi n Xe =712,85 -IO” 6 . 

Gazele inerte ocupă o poziţie specială în sistemul periodic. Avînd 
valenţa zero, ele reprezintă grupa zero. Pentru acest motiv ele sînt cla¬ 
sificate de unii autori la începutul sistemului periodic. Grupa elementelor 
zerovalente poate fi introdusă în sistem tot atît de bine după ha-logeni. 
în acest caz, gazele reprezintă grupa a VlII-a principală. 

Din raportul căldurilor specifice se trage concluzia că toate aceste 
gaze sînt monoatomice. Cu toate acestea s-au putut pune în evidenţă, 
pe cale spectroscopică, molecule ca : He 2 , HHe, IleNa etc. Acestea însă 
nu pot fi considerate ca molecule, in adevăratul sens al cuvîntului. Dis¬ 
tanţa care separă aceşti atomi este foarte mare şi forţele de legătură sînt 
foarte slabe, de tip van der Waals. Aceluiaşi tip de forţe se datoreşte 
faptul că aceste gaze se lichefiază la o temperatură foarte joasă. 

Căldurile de topire ale gazelor inerte sînt foarte mici (0,0033 
kcal/atom-g pentru heliu la —270°C şi 0,265 kcal/atom-g pentru argon la 
—180°C). Căldurile de vaporizare (0,022 kcal/atom-g pentru heliu la —270°C 
şi 1,50 kcal/atom-g pentru argon la —180 C C) sînt de asemenea foarte 
mici. Acestea reflectă faptul că forţele de atracţie dintre atomii gazelor 
inerte trebuie să fie foarte slabe. 

Ve ştie că forţele chimice care acţionează între atomii neutri scad 
exponenţial cu distanţa. La distanţe de ordinul a 3—6 A nu mai au practic 
nici un rol. La aceste distanţe apar forţe de atracţie de altă natură, care 
scad cu distanţa după legea 1/K 7 . Energia potenţială de atracţie este 
proporţională cu —1/1?“. Aceste forţe se transformă la distanţe mici 
în forţe de repulsie. Este vorba deci de forţele van der Waals de inter¬ 
acţiune moleculară. Ele pot duce la formarea unor compuşi de atomi 
şi molecule fără valenţe libere, slab legaţi. Energia de legătură a acestor 
compuşi este de ordinul unor zecimi sau sutimi de electron-volt. 

Energia de coeziune în lichide se datoreşte tot unor forţe intermole- 
culare. Energia de interacţiune într-un lichid se evaluează din căldura 
de vaporizare din care se scade lucrul mecanic de dilatare la vaporizare. 
Căldura de vaporizare precum şi căldura de sublimare a unor cristale 
moleculare arată că forţele de coeziune sînt mici faţă de cele chimice. 

Căldura de sublimare, în kcal, calculată experimental pentru unele 
reţele cristaline moleculare este dată în tabelul 4, din care se observă 
că forţele de coeziune van der Waals sînt foarte slabe. 
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Interacţiunea de dispersie, care reprezintă o atracţie, creşte cu pola- 
rizabilitatea atomilor sau moleculelor neutre. Este deci de aşteptat ca 
formarea unor combinaţii prin forţe J.D. van der Waals de dispersie să 
devină din ce în ce mai posibilă în cazul gazelor inerte, pe măsură ce se 
trece de la heliu spre xenon. 

Datorită simetriei lor mari, atomii gazelor nobile au momentul de 
dipol egal cu zero, motiv pentru care nu se poate imagina între ei o inter¬ 
acţiune de dipol sau chiar cuadrupol. 

Posibilitatea de formare a unor compuşi ai gazelor inerte a fost in¬ 
firmată pe baza unor consideraţii termochimice asupra căldurii de for¬ 
mare. Pe baza legii lui G. H. Hess se pot calcula în mod aproximativ 
căldurile de formare ale unor compuşi ai gazelor nobile. Pentru exempli¬ 
ficare se calculeză căldura de formare a clorurii de neon. 

Procesul de formare poate fi condus pe două căi. Energia de formare 
este aceeaşi indiferent de calea utilizată. Pentru a evita măsurarea directă 
a căldurii de formare a clorurii de neon care nu se formează, se foloseşte 
o cale ocolită, în care sînt implicate variaţii de energie pentru care există 
informaţii. 

Stadiile celei de-a doua căi sînt: disocierea moleculei de clor gazos 
în atomi, ionizarea atomilor gazoşi de neon şi transformarea lor în ioni, 
captarea electronilor de atomii de clor şi transformarea lor în ioni, reacţia 
ionilor gazoşi şi transformarea lor într-o substanţă cristalină solidă. Pentru 
primele trei stadii, valorile energiilor sînt cunoscute. Pentru ultimul sta¬ 
diu energia se poate aprecia numai orientativ. Deoarece volumul ionului 


Tabelul I. Căldura de sublimare 


Substanţa 

Căldura de sublimare, 
kcal/ atom - g 

calculată 

! observată 

Nc 

0,47 

0,59 


1,64 

i 1,86 

Ar 

2,08 

1 2,03 


^r (a) 


0 kcal 


(Na) 

85kcal \+k96kca! 


(CT) (Ne*) 


[Ne CI] 


Fig. 1 


îfe + trebuie să fie apropiat de ce) al ionului îîa + se poate admite că ener¬ 
gia de reţea a clorurii de neon este aceeaşi ca şi a clorurii de sodiu. Schema 
de calcul al ciclului F . Haber-M. Born astfel obţinut este 
dată iu fig. 1. însumarea diferitelor energii din ciclu permite obţinerea 
căldurii de formare a clorurii de neon : 

AH = Q = - 184 - 85 + 496 + 29 AII = 256 kcal/mol 

Valoarea mare a căldurii de formare a clorurii de neon atestă faptul că 
ea nu există, întrucît sînt necesare 256 kcal pentru formarea unui mol 
de clorură de neon. 
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întrucît învelişurile electronice ale argonului, kriptonului etc. 
sînt mai instabile decît al neonului, căldurile de formare ale clorurilor 
de argon sau de kripton trebuie să fie mai mici: ArCl ~ 126 kcal şi 
KrCl ~ 59 kcal. Chiar şi aceste date par să indice formarea unor com¬ 
binaţii ale unor gaze inerte descoperite recent. 

Potenţialul de ionizare a gazelor rare furnizează un alt argument pentru 
inerţia chimică a acestora. Dacă pe cale chimică nu este posibil să se io¬ 
nizeze un gaz rar, aceasta se poate realiza pe cale fizică. Proiectînd în 
vaporii monoatomici ai unui gaz rar sau ai altui element un fascicul de 
electroni se pot expulza uşor electronii exteriori ai atomilor astfel bombar¬ 
daţi. Experienţa simplă a lui J. Pranck şi G. Hertz (1913) 
a arătat că fasciculul de electroni trebuie să aibă o energie cinetică minimă 
pentru a putea expulza electronii dintr-un atom printr-un mecanism de natu¬ 
ră cuantică. Potenţialul de ionizare creşte cu numărul electronilor expulzaţi. 

Ţinînd seama de relaţia între eV şi kcal se poate observa mai bine mă¬ 
rimea energiilor implicate în procesul de ionizare. Potenţialul de ionizare al 
primului electron al heliului este 24,5 eV. Deci, pentru ionizarea primului 
electron al heliului este necesară o energie de 24,5 *23 = 563,5 kcal. Această 
valoare este mult mai mare decît energiile implicate în procesele chimice. 
Pentru acest motiv, heliul nu formează combinaţii chimice. Un raţionament 
analog se poate face pentru celelalte gaze inerte. 

Faptul că gazele inerte sînt monoatomice este relevat de absenţa 
spectrelor de bandă (spectre moleculare). Numai heliul, în condiţii spe¬ 
ciale de excitare, prezintă un astfel de spectru. Gazele inerte emit 
prin excitare electrică la presiune redusă (0,1—10 mm Hg) radiaţii care 
au aspectul unor linii spectrale. Numărul acestor linii creşte pe măsura 
creşterii numărului de ordine. 

Faptul că gazele inerte manifestă o inerţie chimică specială o fost 
considerat pînă recent ca fiind cea mai importantă caracteristică a lor. 
Datorită acestei inerţii, ca urmare a lipsei reacţiilor chimice, ele au fost 
descoperite tîrziu (lord J . W B a y 1 e i g h, W. Kamsay — 1894). 

Dezvoltarea concepţiilor despre structura atomului (E . Euther — 
f o r d — 1911, N . B o h r — 1913) şi teoria electronică a legăturii chi¬ 
mice G.N. Lewis — 1916 şi I. Langmuir — 1919) au permis 
fundamentarea teoretică a inerţiei gazelor rare. în teoria electronică 
a legăturii chimice se atribuie configuraţiei de octet o stabilitate extremă 
din care decurge incapacitatea acestor gaze de a forma legături chimice. 
Pe măsura dezvoltării cunoştinţelor, a devenit clar că teoria octetului 
nu trebuie luată ad literam. într-adevăr, această configuraţie este foarte 
stabilă, dar nu este singura stabilă. 

Studiind o serie de combinaţii pentru care teoria octetului era 
infirmată Linus Pauling (1933) a prevăzut şi posibilitatea de 
existenţă a unor compuşi ai gazelor inerte : H 4 Xe0 6 , Ag 4 Xe0 6 , AgH 3 Xe0 6 , 
KrF c , XeF 6 , XeF 8 . Mult mai tîrziu s-a găsit că heliul poate fi absorbit de 
cupru, platină, wolfram, paladiu, bismut, fier, iar argonul, kriptonul 
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şi xenonul formează cu apa, fenolul şi p-hidrochinona asociaţii moleculare 
de tipul clatraţilor, in care gazul inert este inclus în golurile reţelei cris¬ 
taline ale acestor compuşi (H.M. Powell — 1948—50, B . A . hf i - 
kitin şi M.P. K o v a 1 s k a i a — 1952). în aceşti compuşi nu 
este vorba de o legătură chimică propriu-zisă, ci de forţe de tip van der 
Waals mult mai slabe. 

Pare explicabil, avind în vedere cele spuse despre interacţiunile 
intermoleculare, ca tocmai aceste gaze mai grele şi mai deformabile să 
dea atît compuşi de asociaţie cit şi compuşi propriu-zişi. 

Studiul spectrelor de linii obţinute prin descărcări electrice atestă 
existenţa oxidului de kripton şi a oxidului de xenon, deşi nu au fost încă 
izolaţi (G.D. Cooper, G.C.Gobb şi E . L . T o 1 n a s — 1961). 

în mai 1962, K.Bartlett a preparat primul compus chimic 
al gazelor inerte: hexafluoroplatinatul de xenon XePtF e . în anii urmă¬ 
tori s-au descoperit o serie de compuşi. Dată fiind această situaţie, R .M . 
îl o y e s (1963) a remarcat că numirea de gaze inerte este improprie 
şi a propus ca ele să fie numite gaze aerogene. 


HELIUL 

Simbol: He; Z — 2 ; A = 4 ; Masă atomică : 4,0026 

Stare naturală. Heliul se găseşte în cromosfera soarelui unde a fost 
descoperit şi în stelele cele mai calde. în aceste stele el este ionizat şi a 
putut fi identificat prin spectrul de emisie. Chiar în soare heliul este io¬ 
nizat. în stelele mai reci, se detectează heliul numai prin spectrul său 
de absorbţie. Se găseşte de asemenea în unii meteoriţi. 

Heliul se găseşte în gazele Daturale din pămînt. Conţinutul de heliu 
nu este constant din cauză că el se mai formează din elementele radioac¬ 
tive. Cantităţile celorlalte gaze reflectă proporţia lor în soare, din care 
provine pămîntul. Datorită inerţiei lor, cantităţile acestor gaze au variat 
prea puţin. 

Apele termale, apele mărilor, oceanelor, apa ri arilor şi apa de ploaie 
conţin heliu în anumite proporţii. Deliul o, fost găsit în gazele vulcanice, 
în gazul grisu, în gazele petroliere şi alte gaze naturale (Oklahoma, Kansas, 
Ohio). Se pare că marea cantitate de heliu pe care solul o cedează anual 
atmosferei provine din dezintegrările radioactive. 

W. Ramsay (1895) a descoperit heliul în eleveit. Apoi a fost 
găsit într-o serie de minerale ca : monazit, thorianit, gadolinit etc. în 
universul stelar, heliul ia naştere în conformitate cu ipotezele lui H . B e - 
the —O. Weizsâcker (1938) şi H. Bethe-C. Critch- 
f i e 1 d . 

Obţinere şi separare. Gazele rare au fost separate iniţial din azotul 
atmosferic pe cale chimică. Astăzi heliul se separă industrial în S.U.A. 

2 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 



18 


GRUPA ZERO. GAZELE RARE 


din gazele naturale, iar în Europa din aerul lichid. Separarea gazelor rare 
intre ele se face sub control spectroscopie. 

Folosind metoda eudiometrieă a lui H . Cavendish, lord J . W . 
11 a y 1 e i g h şi W . E a m s a y (1895), au obţinut argonul brut. 
Aerul, amestecat cu un exces de oxigen, în prezenţa hidroxidului de po¬ 
tasiu este supus unor puternice descărcări electrice. Se formează oxizi 
de azot. Hidroxidul de potasiu absoarbe oxizii de azot. Excesul de oxi¬ 
gen este absorbit de cupru la cald. 

Se preferă să se absoarbă azotul prin formarea unor azoturi alcaline 
Me 3 N sau alealino-pămîntoase Me 3 n N 2 . Cu magneziu are loc reacţia : 

3Mg + N 2 = Mg,N, 

Iu acest sens s-a folosit magneziul încălzit la roşu, într-un circuit închis 
in care o pompă cu mercur (dispozitivul J.N. Collie — 1889) conducea 
gazul printr-un tub cu cupru, altul cu pentaoxid de difosfor şi altul cu 
calce sodată. Magneziul a fost înlocuit cu litiu, calce magneziană, carbură 
de calciu sau un aliaj piroforic al metalelor pămîntoase rare (Mischmetall: 
33% Fe, 65% metale ceritice). Cu earbura de calciu reacţia este : 

OaC 2 + 2 N 2 =[NCNCa + C 

După eliminarea, chimică a oxigenului şi azotului din aerul atmosferic 
W. E a m s a y şi M.V. Tr avers (1901) au utilizat metoda dis¬ 
tilării fracţionate sau condensării fracţionate. La temperatura aerului 
lichid se separă argonul iar la cea a hidrogenului lichid (—252°C), se separă 
heliul de neon. 

Heliul a fost primul produs artificial în cantitate suficientă pentru 
a-1 izola şi studia. Iată eîteva reacţii nucleare în care acesta apare : 


ÎU + (H = Hic + ŞHe 
jH -f fD = 5He + o n 
ÎBe + o n = *He + ÎHc 

In spaţiul interstelar se formează conform ciclului lui H. Bethe-0. 
YVeizsăeker (v. p. 297, Voi. I), în care '|C are rol de catalizator şi 
conform ciclului H.Bethe şi C.Critchfield care constă din 
următoarea succesiune de reacţii nucleare : 

)H + JH ->• (H + e- (10‘ ani) 

)H + JH ->• ŞHe + /iv (2 s) 

ÎBe + «--> jLi (1 an) 

7 Li + 1H -v ÎHe + IHe (1 min) 

3He + ÎHe ÎBe + /iv (3.IO 7 ani) 
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J . Dewat (1904) l-a separat de neon din gaze naturale bogate 
în heliu prin sorbţie selectivă la temperaturi joase pe cărbune din nucă 
de cocos, cărbune activ, chabazit, gel de silice etc. Heliul se poate purifica 
prin scurgere printr-o microfoiţă, întrucît peste punctul de transformare 
X este suprafluid. 

Metode industriale. Astăzi gazele inerte nu se prepară, ci se extrag 
din gazele naturale (S.U.A.) sau sînt produşi secundari la distilarea fracţio- 
nată a aerului lichid. 

Heliul se poate obţine la scară industrială din mineral monazitic, 
care se găseşte în Brazilia şi India. Din thorianit, monazit, cleveit ete. 
se extrage prin atacare cu acizi (F.W.Hillebrand — 1890), 
prin dezagregare in topituri alcaline şi prin încălzire în vid piuă la 1 000°C. 
Purificarea de C0 2 , H 2 , 0 2 , H 2 , H 2 S, CO, H a O şi alte gaze rare se rea¬ 
lizează prin absorbţia acestora pe substanţe chimic-active, prin descăr¬ 
cări electrice în vapori de metale alcaline sau cu ajutorul unui arc deasupra 
unei soluţii de hidroxid de potasiu, prin distilarea fracţionată şi difuziune, 
prin adsorbţie pe chabazit. 

Gazele naturale conţin circa 1% heliu, 12—80% azot, metan, etan, 
propan, butan şi hidrocarburi grele. Cantităţi mici de vapori de apă şi 
dioxid de carbon sînt eliminate prin absorbţie într-o soluţie de monoeta- 
nolamină sau dietilen-glicol. Ultimele resturi de vapori de apă se adsorb 
pe bauxită activată. Aceşti compuşi se solidifică la răcire. 

După această prelucrare preliminară, gazele se răcesc la o tempe¬ 
ratură superioară punctului de fierbere al heliului şi inferioară punctului 
de fierbere al altor compuşi ceea ce permite o separare. Trecînd heliu peste 
cărbune activ la — 180°C se obţine în stare de puritate 99,9%. 

Pornind de la cerinţele fizicii nucleare, s-a pus problema separării 
industriale a izotopului |He din heliul gazos. A fost presupusă o metodă 
bazată pe difuziunea termică. J.Pranck (1946) a arătat că |He 
posedă uu spin impar şi ascultă de statistica E . Fermi ţi deci nu poate 
lua, Ia temperaturi joase, starea de suprafluiditate pe care o poate lua 
jHe fără spin, care ascultă de statistica D. Bose — A.Einstein. 
S-au construit aparate de separare bazate pe difuziune termică şi supra- 
fluiditatea JHe. 

Proprietăţi fizice. Heliul este un gaz incolor, inodor şi insipid. Punctul 
de fierbere al heliului la presiunea normală este — 268,944°C, iar punctul 
de topire nu se cunoaşte. Heliul posedă numărul de ordine 2. Se cunosc 
trei izotopi cu numere de masă 3,4 şi C. Abundenţa 2 lie este aproximativ 
100 %, cea a ÎHe este 1,3 -10 -4 , iar a ultimului este neestimabilă avind 
o perioadă radioactivă de 0,82 s ((3~activ). Acesta este un izotop artificial. 

C . A . E e y n o 1 d s şi colaboratorii (1919) au pus la punct o metodă 
de separare a izotopilor bazîndu-se pe convecţia internă a unui flux de 
căldură in amestecul lichid al izotopilor. Ei au reuşit să îmbogăţească 
heliul gazos şi apoi să separe complet Iile dintr-un amestec în care ra.porl ul 
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îi tle/ÎHe = IO -2 . în acest moment se apropie etapa în care prin metodele 
fizicii nucleare se vor putea prepara cantităţi mari de diferiţi izotopi 
care vor fi obţinuţi, în mod comod, în stare pură prin reacţii ca de exemplu : 

ÎLi -r }H —> 3He + ŞHe 
JD + ?D -> 3He + ţn 
ÎBe + 0 n -> ?Hc + ÎHe 

Heliul a fost ultimul gaz lichefiat (H . K a - 
merling O n n e s , Leida 1908). Heliul 
lichid este transparent, incolor, foarte uşor şi 
puţin refringent. Diagrama fazelor este dată în 
fig. 2. Cuba de topire la temperaturi joase 
pare a deveni paralelă cu axa temperaturilor. 
Chiar extrapolată se pare că nu taie curba de 
vaporizare. Cu alte cuvinte, heliul nu are un 
punct triplu şi deci nu poate exista în stare 
solidă sub presiunea de vapori proprie. Se 
observă că heliul lichid prezintă două stări separate prin punctul X 
(alotropie de specia a doua, alotropie X). Această alotropie se mani¬ 
festă prin alura fierberii, discontinuităţi ale căldurii specifice, căldurii 
de vaporizare, tensiunii superficiale, viscozităţii etc. V.H.Keesom 
(1926) a solidificat heliul lichid comprimîndu-1 la 25,3 atm la temperatura 
de —272,03°C şi 1a- 126 atm la temperatura de —268,96°C. Prezenţa 
;jHe în heliul lichid îi măreşte mult presiunea de vapori. 

Pentru a interpreta variaţia viscozităţii la puntul X, L . T i s z a 
(1938) şi F.London (1938) au admis că heliul lichid II se comportă 
ca un „gaz degenerat” şi ascultă de statistica D.Bose — A.Einstein 
Atomii heliului II au un conţinut mic în energie, se aseamănă cu atomii 
unui gaz. Heliul II este în stare de suprafluiditate. Izotopii iHe formează 
un lichid normal ce ascultă de statistica E. Fermi — P.Dirac. 
Cele menţionate explică modul în care se comportă heliul lichid la punctul 
X. în stare solidă, heliul are aspect amorf, este incolor şi transparent. 
Cristalizează în reţea hexagonal compactă. Densitatea heliului solid se 
apropie de a celui lichid şi a acestuia de a celui gazos. Densitatea heliului 
este 0,178467 ± 12 *10 -5 , ceea ce corespunde la o masă atomică de 4,0024. 
Heliul difuzează prin sticlă, cuarţ, platină şi aliaje la temperatură înaltă. 
Heliul este cel mai puţin stabil dintre gazele rare. 

Ca şi celelalte gaze rare, heliul este diamagnetic. După G. G.Ha- 
v e n s (1933) susceptibilitatea diamagnetică este : 

X B = — 1,906 • IO 6 

Studiul sorbţiei (J. W. Mac B a i n — 1909) heliului s-a făcut pe căr¬ 
bune, pe chabazit (zeolit de compoziţie CaAl 2 Si 4 0 12 -6H 2 0) pe gel de silice, 
pe sticlă, pe metale sau chiar pe unele săruri ca NiS0 4 -7H 2 0 şi Csl, în 
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anumite domenii de temperatură. Chabazitul absoarbe aproape egal cu 
cărbunele de nucă de cocos neactivat. Fenomenul a fost folosit de G .P . 
Baxter şi H . W. Starkweather (1925) pentru purificarea 
heliului. 

Conductibilitatea heliului i are valori normale. Heliul IX posedă 
o conductibilitate termică de ordinul a 190 cal/grd.cm.s, valoare care 
este de circa 200 ori mai mare decit a cuprului la temperatura ordinară. 
Heliul II este un supraconductor termic (YV. H . K e e s o m , A . P . 
Keesom şi B.F. Saris — 1938). 

Heliul II are o viscozitate aproape nulă. Heliul II introdus intr-un vas 
J . D e w a r special (fig. 3), în compartimentul din mijloc curge pe di¬ 
recţia săgeţilor pînă la egalarea nivelelor în cele trei vase (efect II. Ka - 
merlingk-Onnes). B.Y r . Eollin (1936) a admis că vasul 
este acoperit cu un film (filmul lui Eollin) datorită evaporării foarte rapide. 
Unii cercetători consideră starea He II ca o a patra stare a materiei. 


) K 



I'ig. 3 



J . F . A 11 e n şi II. J o n e s (1938) au descoperit efectul 
„fintînă” al heliului II care poate fi ilustrat prin fig. 4. La încălzire, ni¬ 
velul interior se ridică peste nivelul din vas mai mult decît o justifică 
diferenţa de densitate datorită diferenţei temperaturilor. Cu cît tempera¬ 
tura vasului exterior este mai joasă, denivelarea li este mai mare pentru 
aceeaşi cantitate de căldură. 

Spectrul de arc al atomului de heliu normal se obţine umplînd un 
tub H. Geissler cu heliu gazos şi supunîndu-1 unei descărcări electrice. 
La descărcări condensate se obţine spectrul atomului de heliu ionizat 
He + şi la mare densitate de curent se obţine spectrul de bandă al mole¬ 
culei He s . 

Spectrul de arc sau de linii al heliului conţine linii între 10 800—2 700 Â 
şi 584—508 Â. Bl constă din două sisteme: sistemul para format din 
linii simple şi sistemul orto format din tripleţi. Printre alte ipoteze pentru 
explicarea spectrului de linii al heliului a existat şi aceea că este vorba 
de două elemente distincte. Astăzi se ştie că este vorba de aceiaşi atomi. 
In ortoheliu, spinii electronilor sînt orientaţi antiparalel, iar în paraheliu 
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spinii electronilor sînt orientaţi paralel. Deoarece, între aceste stări nu 
pot avea loc tranziţii optice se obţin două sisteme de linii distincte. Liniile 
ortoheliului sînt formate din singleţi deoarece 8 = 0 şi multiplicitatea, este 
28 +1 = 1, pe cînd ale paraheliului sînt formate din tripleţi, deoarece 
8 = 1 şi multiplicitatea este 2S +1=2 +1=3 (fig. 5). 



Parahe/iu Orfohe/iu 

Fig. 5 


Spectrul de scînteic al heliului (heliu II) este simplu şi a fost observat 
mai iutii ca un spectru stelar (E . C . Picker ing — 1897). Spectrul 
de bandă descoperit de E.Goldstein şi W.E.Curt-is (1913) 
si studiat de o serie de cercetători (C. Weniger, L . II a r m a n — 
1918) se datoreşte moleculei instabile He 2 . Nivelele excitate stabile se 
repartizeză în două grupe : o grupă de singleţi 1 §* H.,, o grupă de tri¬ 

pleţi Şi 3 n„. Presiunea la care se studiază acest spectru este mai mare 
pentru a putea apărea interacţiunile van der Waals. 

Proprietăţi chimice. H. von Wartenberg (1907) a presupus 
existenţa unor compuşi ai lieliului cu metale. J . J . Manley (1927) 
a pretins că se formează compuşi cu mercurul de forma : IlgHe, HgHe 2T 
care nu au putut fi obţinuţi de alţi cercetători. E . II . Boomer (1925) 
a indicat un compus cu wolframul He 2 W. Formele active ale heliului s-ar 
datora unui atom hidrogenoid cu electroni expulzaţi din stratul K. 

în descărcări electrice s-a pus în evidenţă molecula He- care după 
L . Pauling ar conţine o legătură de trei electroni He... He. Captarea 
unui electron disociază molecula în atomi. Tot prin descărcări electrice 
şi spectrografie de masă s-au observat ionii moleculă HeH + şi HeD*. 
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După J . U . B e a c h (1932), ionul moleculă HeH+ ia naştere în 
procesul: 

H î + Hc -* HeH+ + H 

Mult mai tirziu, producînd descărcări electrice la presiune joasă în tuburi 
cu electrozi metalici H.Damianovich (1928) a arătat că acestea, 
pot absorbi gazele inerte spre a forma unii compuşi definiţi Pt 3 Hc, PdHe, 
PeHe. S-au obţinut şi alte lieliuri cu nemetale şi metale, puţin stabile. 
Din consideraţii teoretice s-a presupus existenţa difluorurii de Iieliu HeP 2 . 
Lipsesc însă date experimentale (G.C. Pi mentei si R 11 S p r a - 
11 e y - 1963 - 1901). 

Recunoaşterea heliului. Cea mai sensibilă metodă pentru recunoaşterea 
şi determinarea heliului este cea spectrală. Lumina emisă la presiune 
joasă, sub acţiunea descărcărilor electrice de un tub cu electrozi interni 
sau externi, este examinată la speetroscop. Au fost propuse şi alte metode 
bazate pe densitate, conductibilitate termică, spectrografia de masă etc. 

Întrebuinţări. Heliul se foloseşte pentru reclamele luminoase, în tuburi 
de descărcare cu tensiune înaltă (cu cădere catodică de circa 100 V). 
Heliul produce o lumină roz mai mult sau mai puţin clară. Piind neinfla¬ 
mabil şi avînd o densitatea mică, heliul serveşte la umplerea baloanelor 
utilizate în meteorologie sau în scopuri militare. în metalurgie serveşte 
la sudurile cu arc în atmosferă inertă ale unor metale ca : aluminiu, mag¬ 
neziu etc. 

Heliul amestecat cu oxigen se administrează bolnavilor care suferă 
de plămîni, întrucît datorită difuziunii sale uşoare face ca în alveolele pul¬ 
monare să intre mai mult oxigen. Tot un amestec de heliu şi oxigen este 
folosit de scafandri. Termometrul cu heliu este instrumentul principal 
pentru măsurarea temperaturilor joase. Heliul lichid, cu punct de fierbere 
—268,944°C serveşte pentru obţinerea celei mai joase temperaturi la care 
se măsoară conductibilitatea electrică (supraconductibilitatea), se fac 
cercetări magnetice, biologice şi chimice. 

NEONUL 

Simbol: Ne; Z = 10 ; A =20; Masa atomică: 20,183 

Stare naturală. Neonul se găseşte în stele într-o proporţie mai mică 
decît heliul (L . H . A 11 e r — 1946). Se găseşte de asemenea în aerul 
atmosferic (1,8-IO -3 volume) în apele mărilor, ale rîurilor, oceanelor, 
în apa de ploaie şi în apele termale . în unele gaze petroliere se găseşte 
în cantitate mică. în general, neonul se găseşte alături de heliu în canti¬ 
tate mult mai mică, cu excepţia mineralelor radioactive. Se găseşte în 
gazele vulcanice. 

Separare. Sursa cea mai importantă de neon este aerul atmosferic. 

La separarea argonului prin distilare fracţionată sau condensare 
fracţ.ionată, după eliminarea chimică a oxigenului la temperatura aerului 
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lichid, W.Eamsay şi M.Travers (1901) au obţinut în por¬ 
ţiunile cele mai volatile un amestec de heliu şi neon care conţinea de trei 
ori mai mult neondecît heliu. O distilare fracţionată la temperatura hidro¬ 
genului lichid (—252°C) permite separarea heliului de neon. 

Se preferă să se folosească metoda absorbţiei a lui J . D e w a r (1901) 
pe cărbune de nucă de cocos, la temperatura 
aerului lichid sau a azotului lichid (—195°C). 
Se poate folosi o absorbţie fracţionată pentru 
a separa neonul de heliu. 

Industrial, neonul se obţine la distilarea 
aerului lichid în fracţiunea care conţine heliu 
şi azot. Pentru a separa neonul, G . C 1 a u d e 
(1908) trece amestecul de azot, heliu şi neon 
necondensat în colectoarele 2 printr-un tub 1 
(fig. 6) şi printr-o coloană 3 răcită cu azot 
lichid care curge prin conducta 4. Prin robi¬ 
netul 5 se culege un amestec de heliu, neon şi 
50% azot, iar prin robinetul 0' se culege lichi¬ 
dul format. 

Din amestecul de azot, heliu şi neon se 
elimină azotul cu magneziu sau calciu sau 
prin lichefiere sub presiune la temperatura 
aerului lichid şi se absorb gazele pe cărbune do 
nucă de cocos la presiunea atmosferică, pînă la 
Fig. 6 saturaţie, într-o butelie metalică plasată în aer 

lichid. Se creează apoi cu o pompă o presiune 
de ciţiva centimetrii cînd se elimină tot heliul şi o,parte din neon. 
încălzind butelia se degajă neon 95% şi apoi neon pur. Aparatele K. von 
Linde pot fi şi ele adaptate pentru a separa heliul din amestecul 
respectiv ( W. Meissner - 1928). 

Proprietăţi fizice. Neonul este un gaz incolor, fără gust şi fără miros, 
mai uşor decît aerul. Se poate solidifica la temperatura hidrogenului lichid. 

Neonul cu numărul de ordine 10 posedă izotopii cu numărul de 
masă 18,19, 20 (90, 92%), 21 (0,257%), 22 (8,82 %) şi 23. Izotopii neonului, 
s-au putut separa in mod apreciabil, prin metoda difuziunii prin pereţi 
poroşi, folosind cîteva zeci de pompe de difuziune cu mercur. Prin metoda 
termodifuziunii într-un tub vertical (10 m) răcit la exterior eu apă, prin 
care trece un fir central de platină, încălzit electric, apare un gradient 
de concentraţie (efect Soret) în urma căruia izotopul uşor se ridică în sus 
şi cel greu se mişcă în jos. 

Raportul căldurilor specifice y = 1,642 arată că este vorba de un gaz 
monoatomic. Neonul fierbe la —245,99°C şi se topeşte la —248,59°C. 
Temperatura sa critică este —228,77°C. Susceptibilitatea diamagnetică 
a neonului este . = — 6,20 • IO 6 (L. G. H e c t o r — 1924). 
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Neonul cristalizează intr-o reţea cubică cu feţe centrate, cu distanţa 
reticulară a = 4,52 • 10 8 cm. 

Spectrul de arc al neonului (Ne I) obţinut în tub H. Geissler conţine 
circa 900 linii fine între 500 şi 12 000 Â. Cele mai intense linii sîntînregiu- 
nea portocalie şi roşie a spectrului. în spectrul de scînteie (Ne II) se observă 
un efect izotopic. Potenţialul de ionizare al primului electron al neonului 
este 21,5 eV. 

Proprietăţi chimice. Neonul se află în perioada in care valabilitatea 
regulii octetului este absolută. Este deci puţin probabil să formeze combina¬ 
ţii. Bazîndu-se pe teoria orbitalilor moleculari J. H. IV a t e r s şi H. B. 
Gray (1936), au arătat că existenţa tetrafluorurii de neon este puţin 
probabilă. Totuşi s-a presupus existenţa oxidului de neon format printr-o 
legătură coordinativă (E. M. Soyes - 1963). Neonul este primul 
element neradioactiv considerat ca avînd doi izotopi (J. J. T h o m s o n). 

Recunoaştere. Neonul se recunoaşte pe cale spectrală. F. P a n e t ii 
şi K. P o t e r s (1928) au recunoscut 10~ 9 cm 3 neon. Este caracteristică 
linia galbenă cu X = 5852,488 Â. Dozarea neonului se face în principiu 
după aceleaşi metode expuse la heliu. 

Întrebuinţări. Neonul se foloseşte frecvent în tuburile pentru reclame 
luminoase (tuburi cu neon). în aceste tuburi, neonul dă o lumină roşie- 
oranj. Amestecarea cu alte gaze inerte permite schimbarea culorii. în 
tuburile umplute cu neon iau naştere radiaţii ultraviolete care produc, 
cu o substanţă de pe pereţii tubului (fosfori), lumină apropiată de cea a 
zilei. Lămpile umplute cu neon amestecat cu argon sau heliu, la presiune 
redusă (10 mm Ilg), servesc ca lămpi de semnalizare, ca indicatori de 
tensiune şi ca redresori. 


ARGONUL 

Simbol: Ar; Z = 18 ; A = 40 ; Masă atomică : 39, 948 


Stare naturală. Argonul există în aer în proporţie de 0,9327% voi. 
Este cel mai abundent gaz rar în aer (urmat de neon, heliu, kripton, xeuon 
şi radon). Fiind un component al aerului el se găseşte dizolvat în toate 
apele. 

Gazele care însoţesc izvoarele minerale conţin cantităţi variabile de 
argon, între de trei ori în plus sau de trei ori în minus faţă de cantitatea 
din aer. Se găseşte în gazele vulcanice, în apa de mare. Gazele rare se găsesc 
în gazul grisu cam in aceeaşi proporţie ca şi în aer, cu excepţia heliului 
care este mai abundent. Unele gaze petroliere nord-americane conţin 
argon. 

A fost semnalat în minerale şi în roci în proporţie foarte mică în raport 
eu heliul. Izotopul 40 Ar este mai abundent, probabil ca urmare a dezin¬ 
tegrării 40 K. Argonul a mai fost găsit în sîngele unor animale, în lapte, 
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m organele unor peşti care trăiesc pe fundul mărilor. Acest argon, este 
în orice caz, de origină atmosferică. 

Separare. F. F 1 s c h e r l-a separat trecînd aerul la 700 — 800 C C 
peste un amestec de carbură de calciu cu 10% clorură de cupru (II). Cele¬ 
lalte gaze sînt absorbite şi se obţine argon aproape pur.Impurităţile prin¬ 
cipale ale argonului tehnic sînt azotul şi oxigenul. Acestea pot fi separate 
prin descărcări electrice (F. S c li r o e t e r—1949). Celelalte gaze pot. fi 
îndepărtate prin sorbţie fracţionată la temperaturi convenabile. Se poate 
folosi, de exemplu, pulbere de titan la 850°C (M. W. M a 11 e 11—1900). 

Pe scară industrială se extrage din aer, întrucît aerul este sursa cea 
mai abundentă de argon. Punctul de fierbere normal este —186°0. Acesta 
este intermediar între acela al azotului şi cel al oxigenului. Deci argonul 
iese din coloana de distilare a aerului lichid însoţind fiecare din cele două 
gaze. 

Pe coloana de distilare se găseşte un punct în care amestecul lichid 
este format din puţin azot, oxigen şi 5—10% argon. Din acest punct se 
scoate lichidul printr-un tub şi se introduce în mijlocul altei coloane de 
distilare prin care circulă oxigen lichid şi din care se degajă la partea 
inferioară azot gazos, iar la cea superioară argon gazos. 

Se separă de celelalte gaze prin absorbţie şi desorbţie fracţionată pe 
cărbune. Pentru separarea izotopului 36 Ar s-a pus la punct (S.U.A.) o 
metodă, bazată pe diferenţele de viteză de difuziune termică (J. O.. 
B u c h a n a n—1949). 

Proprietăţi fizice. Argonul este un gaz incolor, fără miros şi indiferent 
din punct de vedere chimic. Se cunosc şapte izotopi ai argonului. 

Pentru argon s-a determinat raportul căldurilor specifice la 0 şi 

Q 

1000 C C găsindu-se valoarea y = ~ = 1,67G. Din raportul căldurilor spe¬ 
cifice se trage concluzia că este un gaz monoatomic. Din tensiunea 
superficială rezultă că nici argonul lichid nu este asociat. Argonul se liche¬ 
fiază la —185,87°C şi se solidifică la —189,31°C. Cristalizează în sistemul 
cubic cu feţe centrate cu distanţă reticulară a = 5,42Â. 

Solubilitatea argonulu i în apă este mai mare decît a heliului şi a neonului. 
Coeficientul de solubilitate este 0,0343 la 25°C şi 0,0300 la 37°C. Argonul 
se dizolvă, ca şi celelate gaze inerte, în alcool etilic, benzen, ciclohexan. 
Ca şi heliul, argonul este solubil în metale topite şi nu este adsorbit sau 
absorbit. 

Cind gazele rare sînt activate sau ionizate în tuburile de descărcări 
electrice, electrozii respectivi suferă un fenomen de absorbţie, atmosfera 
din tub dispare şi ele nu mai funcţionează (efect clean-up). Electrozii 
respectivi se pulverizează sub acţiunea descărcărilor electrice. Trebuie să 
lipsească urmele de oxigen sau hidrocarburi. Altfel, filamentele de wolfram 
se strică, balonul de sticlă se înnegreşte. 

. S-a studiat absorbţia acestor gaze pe cărbune de nucă de cocos, pe 
diferiţi cărbuni activaţi. Gazele sînt cu atît mai puternic absorbite cu cît 
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sînt' mai puţin volatile. Absorbţia creşte considerabil cu scăderea tempera¬ 
turii şi cu creşterea presiunii gazelor. Argonul este diamagnetic cu suscepti¬ 
bilitatea diamagnetică X a = 15,7*10 6 . 

Argonul spectral pur se obţine trecîndu-1 pe cel tehnic într-o flacără 
obţinută între electrozii de potasiu în care sînt absorbite toate gazele afară 
de cele inerte. Argonul posedă linii în ultraviolet, în ultravioletul îndepărtat, 
în infraroşu şi vizibil. Spectrul argonului constă din 880 linii în regiunea 
roşie (K. W. M e i s s n e r—1926). 

Potenţialul de ionizare al primului electron al argonului este 15,70 eV, 
deci mai mic decît al heliului şi neonului şi mai mare decît al gazelor rare 
care urmează. 

Proprietăţi chimice. W. E a m s a y şi lord J. W. Kayleigh 
(1894) au încercat, fără rezultat, să combine argonul cu oxigenul, clorul şi 
vapori de apă sub acţiunea scînteilor electrice. De asemenea ei au ÎDcercat 
să-l combine la roşu cu sulful, selenul, sodiul, peroxizii, fără rezultate 
pozitive. 

P. V i 11 a r d (1896) indicat o combinaţie moleculară între 
argon şi apă, de compoziţie _ 3,24 H 2 0 — Ar ’5,5 H 2 0 la 8°C, căreia E. 

De Forcrand (1902) i-a măsurat tensiunea de disociere şi a dedus 
o căldură de formare de circa 14 855 cal. G. T a m m a n n şi G. J. 
E. Krige (1925) i-a propus formula Ar -(5—6) H 2 0, pentru a repre¬ 
zenta presiunea de vapori. 

Hidraţii respectivi se obţin comprimînd argonul amestecat cu o 
cantitate mică de vapori de apă. Ei se obţin cu atît mai uşor cu cît masa 
atomică a gazului este mai mare. Comprimarea este cu atît mai puternică 
cu cît gazul este mai uşor. Pentru argon la 0°C sînt necesare 150 atm. 
Pentru neon nu s-a obţinut un hidrat în urma comprimării pînă la 260 atm. 
Se apreciază că pentru heliu sînt necesare mai multe mii de atmosfere; 

Posibilitatea de existenţă a liidraţilor se explică în sensul că mole¬ 
culele de apă cu dipolii lor permanenţi polarizează atomi şi îi atrag cu 
atît mai uşor cu cît dimensiunile lor sînt mai mari. 

După cercetările lui M. von Stackelberg şi H. E. Miil- 
1 e r (1952) există două tipuri de combinaţii de incluziune cu apa. în 
reţeaua cubică elementară a gheţii cu latura 12Â şi 46 Ii 2 0 se găsesc două 
tipuri de goluri. Unele de forma unui dodeeaedru pentagonal cu diametrul 
5,2Â şi altele cu diametrul de 5,9Â, de forma unui poliedru cu 14 feţe 
din care 12 pentagonale şi 2 hexagonale. Există în total opt' astfel de goluri 
de fiecare tip. Compusul ar avea formula 8 X -46 H 2 0 sau X -5,75 H 2 0. 
Este clar că argonul ocupă golurile de primul tip, iar pentru hidratul 
astfel obţinut se dă formula Ar *6 H 2 0. De asemenea rezultă imediat că 
argonul se leagă de moleculele de apă prin forţe van der Waals. 

Hidrochinona formează compuşi de incluziune asemănători cu o 
serie de gaze (argon, kripton, xenon, hidrogen sulfurat, acid clorhidric, 
bromhidric etc.). în aceşti compuşi o moleculă de gaz corespunde la mai 
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puţin de trei molecule de hidroehinonă. Molecula de argon se înserează 
într-o cavitate formată de moleculele de hidroehinonă care sînt legate prin 
legături de hidrogen. Cind legăturile de hidrogen se rup, la ridicarea tem¬ 
peraturii sau la dizolvarea ei, cavitatea se strică şi se eliberează argonul 
(H. M. P o w e 11—1950). 

Compuşii argonului cu apa, fenolul şi 3-hidrochinona sînt de tipul 
clatraţilor în care este vorba de legături realizate prin forţe van der Waals 
(B. A. A i k i t i n, M. P. Iv o v a 1 s k a i a—1952). J. H. W a t e r s 
şi H. B. (1 r a y (.1903) au arătat că tetrafluorura de argon este la 
limita posibilităţilor de existenţă fără a se fi identificat, deşi argonul 
poate dejxăşi octetul. 

Recunoaştere. Amestecurile de argon şi azot s-au dozat pe baza 
densităţii, amestecurile de argon şi azot şi de argon şi heliu pe baza indicelui 
de refracţie măsurat interferenţial. O. lioureu şi A. L ep a p e 
(1911—1922) au dozat spectrofotometric un amestec de argon, kripton 
şi xeuon, comparînd intensitatea liuiei galbene D 4 (1 = 5870,91 Â) a 
kriptonului cu intensitatea liniilor vecine ale argonului (1 = 5860,54 A 
şi ?, = 5912,31 A) şi intensitatea liniei albastru-indigo (1 = 4671,22 A) a 
xenonului cu linia argonului (X = 4702,5 Â). 

întrebuinţări. Incepînd din anii 1920—1925, argonul a substituit 
azotul in becurile electrice cu filament dc wolfram iucaudescent. Argonul 
are o conductibilitate termică mai mică, temperatura becurilor se poate 
ridica mai mult, luminozitatea este mai mare. A fost folosit in lămpile 
incandescente ale minerilor. Un amestec de argon şi vapori de mercur 
produce în tuburile reclamelor luminoase o descărcare luminiscentă albas¬ 
tră-verzuie. Vaporii de mercur excitaţi dau o lumină ultravioletă care pro¬ 
voacă fluorescenta sulfurilor depuse pe pereţii tubului. Nu se foloseşte 
pur, în tuburi, fiindcă au loc descărcări electrice prea uşor. Argonul este 
folosit in metalurgie pentru sudura cu arc în atmosferă inertă. El este 
folosit iu camerele de ionizare care servesc la studiul razelor v şi razelor 
cosmice şi in contoarele II. Geiger-W. MiiUer. Se foloseşte de asemenea 
in tiratroanc. Argonul se utilizează ca atmosferă inertă îu care se execută 
o serie de reacţii chimice. 


KRIPTOXUL 

Simbol : Kr ; Z = 36 ; A = 84 ; Masă atomică : 83,80 

Stare naturală. Kriptonul a fost pus îu evidenţă in aer de IV. R a m - 
s a y şi M. Iiavers (1898), unde se găseşte în proporţie de 
1,5-IO -4 % voi. Se găseşte de asemenea îu gazele izvoarelor minerale. în 
gazul grisu, xenonul, kriptonul, argonul (şi probabil neonul) se găsesc în 
aceeaşi proporţie ca şl în aer, iar heliul în proporţii variabile. A mai fost 
identificat în iodargirit. Kriptonul şi xenonul au fost puşi în evidenţă în 
produsele de fisiune ale 235 U. 
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Separare. Kriptonul şi xenonul s-a .11 putut separa distilînd reziduurile 
de la distilarea aerului lichid. J. Dewar a adăugat acestor reziduuri 
cărbune de nucă de cocos pentru a extrage aceste gaze. Randamentul 
s-a îmbunătăţit răcind la temperatura aerului lichid. 

Cu un randament mare se extrage kriptonul şi xenonul, evaporînd 



oxigenul lichid dintr-un balon A. D’Arsonval—J. Dewar şi trecind gazele 
printr-un tub în care se reţine oxigenul pe cupru şi amoniac, azotul pe calciu, 
iar kriptonul şi xenonul pe cărbune de nucă de cocos sau gel de silice. 

Separarea industrială din aer se bazează pe faptul că xenonul şi 
kriptonul sînt componenţii cei mai puţin volatili ai aerului şi că punctul 
de fierbere al xenonului este mult mai înalt decît al kriptonului. Oxigenul 
lichid trece prin coloanele 1 şi 2 din robinetul 3 (fig. 7). Oxigenul se degajă 
la capătul superior 4 al coloanei. La baza coloanei se strînge oxigen lichid 
cu circa 0,1 % kripton şi xenon. Acest amestec se scurge prin robinetul o 
şi se vaporizează. După arderea oxigenului în atmosferă de hidrogen, cele 
două gaze se separă prin absorbţie pe gel de silice, sau, mai bine, oxigenul 
se supune din nou la o rectificare. Impurităţile de argon şi azot se reţin 
prin sorbţie selectivă pe gel de silice la temperatură joasă. 

Proprietăţi fizice. Kriptonul este un gaz incolor, inodor, care se 
condensează într-un lichid incolor la temperatura de —153,23°C şi se soli¬ 
difică sub forma unei mase albe la —156,66°C. Posedă 21 izotopi. Studiul 
cu raze X al kriptonului a dus la concluzia că acesta formează o reţea 
cubică cu feţe centrate cu parametrul a = 5,60 Â. Raportul căldurilor 
c 

specifice y = —- = 1,689 confirmă monoatomicitatea sa. Potenţialul 
de ionizare al primului electron este 13,04 eV. 
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Spectrul său conţine circa 160 linii între 9856 şi 3184 Â şi între 1500 
şi 500Â. în spectrul de scînteie au fost observate 733 linii. Unele dintre 
liniile spectrului de arc prezintă o fineţe excepţională fiind propuse’ ca 
etalon al lungimilor în cercetările metrologice. Spectrul kriptonului a mai 
fost studiat în infraroşu şi în ultravioletul extrem . 

Proprietăţi chimice. B. De Forcrand (1902—1925) a preparat 
un liidrat al kriptonului Kr '5H 2 0 prin comprimarea gazului inert ames¬ 
tecat cu vapori de apă, căruia i-a măsurat presiunea de vapori la diferite 
temperaturi. Pentru formarea acestui hidrat este necesar să se comprime 
gazul la 14,5 atm (la 0°C). Tensiunile de disociere de o atmosferă sînt la 
temperaturile: —392°C, —24,8°C şi 1,13°C pentru hidraţii argonului, 
kriptonului şi respectiv xenonului. Cu apa grea, kriptonul formează un 
iiidrat Kr -6D 3 0 cu tensiunea de disociere de o atmosferă la —25°C (M. 
G o ii c h o t, G. C a u q u i 1 şi B. C a 1 a s—1936). Kriptonul este inclus 
în hidrochinona solidă. Asociaţiile moleculare ale kriptonului cu apa, 
fenolul şi (3-hidrochinona sînt de tipul clatraţilor (C. M. Powel—1950, 
B. A. K i k i t i n şi M. P. Kovalskai a—1952). 

Din studiul spectrelor de linii ale unor amestecuri de gaze supuse 
descărcărilor electrice s-a presupus existenţa oxidului de kripton KrO, care 
nu s-a izolat (G. A. Cooper, G. C. Gobb şi E. L. Tolnas- 
1961). Date mai recente se referă la existenţa difluorurii şi tetrafluorurii 
de kripton. 

Combinaţiile kriptonului. Difluorura de kripton. Această substanţă 
a fost obţinută printr-o tehnică specială „matrix isolation” (G. C. P i - 
m e n t el—1958). S-a solidificat pe o fereastră de iodură de cesiu un amestec 
de F, : Kr : Ar in proporţia 1:70 :220 prin răcire la —253,16°C. După 
înregistrarea spectrului în infraroşu al amestecului s-a iradiat timp de 
trei ore cu o lampă cu vapori de mercur. în spectrul în infraroşu înregis¬ 
trat din nou au apărut două benzi la 580 şi 236 cm -1 , atribuite difluorurii 
de kripton (J. J. Turner, G. C. P i m en t e 1—1963). Interpretarea 
spectrului este in acord cu o structură liniară. 

Eecent s-a reuşit prepararea acestei substanţe în cantitate mai mare 
(D. E. M a c k e n z i e—1963), prin iradierea unui amestec de kripton 
şi fluor în exces uşor la —150°C cu un fascicul de electroni. Eeacţia ş-a 
executat intr-un vas de nichel, presiunea totală a gazelor la temperatura 
camerei fiind de circa o atmosferă. 

Difluorura de kripton constă din cristale incolore care sublimează 
in vid la —40°C, fără descompunere. La 0°C descompunerea este apreciabilă. 
Presiunea de vapori la —40°C este de circa 2 mm Hg. Analiza ei s-a făcut 
pc baza reacţiei cu mercurul : 

KrF, + Hg = HgF; + Kr 

Tetrafluorura de kripton. Această substanţă s-a preparat supunînd 
descărcărilor electrice un amestec de kripton şi fluor în raport 1:2, 
la o temperatură de la —189,16 la — 267,16°C şi o presiune totală de 
7—12 mm Hg (A. V. Gros se, A. D. Kirshenbaum şi L. V. Stre- 
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n g—1963). Eeacţia sa execută intr-un vas de sticlă cu electrozi de cupru. 
După patru ore se depune pe pereţii vasului tetrafluorura de kripton 
sub forma unui solid alb. Gazele nereacţionate şi impurităţile se extrag 
prin pompare şi încălzire la —78°C. Tetrafluorura de kripton poate sublima 
în vidla — 30°C. Poate fi păstrată timp îndelungat la — 78°C. Se descompune 
la 20°C în vase de policlortrifluoretilenă circa 1 % pe oră. Descompunerea 
termică conform reacţiei: 

KrF, = Kr - 2F, 

este rapidă la 60°C. Ecuaţia presiunii de vapori are forma : ]g p m = 8,531 — 
—1930 jT. Căldura de sublimare are valoarea A H, M = 881 ±300 cal/mol. 
Temperatura de sublimare la o atmosferă este 70‘C. 

în spectrul de masă al tetrafluorurii de kripton s-au identificat numai 
fragmentele Kr + şi KrF + rezultate la descompunerea acesteia (E. îs. 
Sloth şi M. H. S t u d i e r — 1963). 

Există dovezi că prin hidroliza tetrafluorurii de kripton se formează, 
cu un randament mic, acidul kriptic Kr0 3 -nH 2 0. Prin hidroliza tetrafluoru- 
rii de kripton cu hidroxid de bariu (II) se obţine un precipitat, care pe 
lîngă difluorura de bariu se pare că mai conţine şi un kriptat de bariu 
cu formula BaKr0 4 în proporţie de circa 7 % faţă de tetrafluorura de krip¬ 
ton iniţială. Sarea nu a fost izolată ci a fost pusă în evidenţă prin reacţiile : 

BaKrO, + 8HC1 + 6KI ->• BaCl, + 6KC1 + Kr -;- 31, + !H 2 0 
BaKrOj -- BaO + Kr + 3/2 0 2 

Descompunerea termică începe la 50“C. Dată fiind existenţa sărurilor de 
acest tip, greu solubile şi stabile la temperatura ordinară se admite exis¬ 
tenţa xenonului şi kriptonului în minerale. 

Recunoaştere. Kriptonul se poate recunoaşte cu metodele indicate Ia 
elementele anterioare, adică spectral prin linia galbenă D 4 (1 = 5870,9137Â) 
sau interferometric. 

întrebuinţări. Kriptonul amestecat cu xenon a fost folosit în lămpile 
cu incandescenţă cu consum slab (mai puţin de 60W) şi în lămpile minerilor. 
Conductibilitatea termică a kriptonului este mai mică decît a argonului 
şi difuziunea vaporilor de wolfram este mai lentă în kripton decît în argon. 
Deci temperatura filamentului poate creşte şi lumina poate fi mai albă. 
în tuburile reclamelor luminoase kriptonul dă o culoare albastră pal 
şi împreună cu xenonul, albastră-verzuie. Poate fi folosit în rontgeno-diag- 
nostică fiind mai puţin transparent decît celelalte gaze. 


XENONUL 

Simbol : Xe ; Z = 54 ; A — 129 ; Masă atomică : 131,30 

Stare naturală. După P. A. P a n e t h (1937) xenonul se găseşte in 
aerul atmosferic într-o proporţie de 8 -10~ 16 %vol. A. H. W. Allen Jr. 
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(1948) a studiat abundenţa izotopului 139 Xe în xenonul atmosferic. Valoarea 
anormal de mare se explică printr-o reacţie nucleară care a avut loc în 
primele faze de dezvoltare a pămîntului în care intervine 129 I. 

Xenonul a fost găsit şi în gazele izvoarelor termale. In gazul 
grisu se găseşte în aceeaşi proporţie ca şi în aer. De asemenea se găseşte 
iu unele gaze petroliere nord-americane. Mai apare în produşii de fisiune 
ai 235 U. 

Separare. Metodele expuse cu ocazia studierii kriptonului sînt valabile 
şi in acest caz. Se menţionează că xenonul comercial se poate îmbogăţi în 
izotopii grei într-o coloană lungă de separare (K. C1 u s i u s-1949). 
Xenonul obţinut astfel avea masa moleculară 134,32 în loc. de 131,39 
pentru xenonul obişnuit. Separarea industrială a xenonului de kripton 
se bazează pe adsorbţia selectivă pe gel de silice. 

Proprietăţi fiziee. Xenonul este un gaz fără miros şi fără culoare. 
Se lichefiază la —108,06°C. Lichidul este incolor. în stare solidă se prezintă 
sub forma unei mase albe cu punctul de topire —111,56°C. Prezintă un 
număr de 22 izotopi. 

Xenonul cristalizează într-o reţea cubică cu feţe centrate cu para¬ 
metrul 0 = 6,24 Â (G. X a t a, A. G. X asin i-1930). Potenţialul 
de ionizare a primului electron este 12,08 eV. 

Spectrul de arc al xenonului conţine 460 linii între X = 3442 Â şi 
X = 10807 Â. Spectrul de arc posedă linii şi în domeniul 1027—1469 Â. 
Spectrul de scînteie conţine linii în toate domeniile spectrale. în vizibil 
are linii în regiunea verde foarte frumoase. Excitat prin scînteie, xenonul 
emite o lumină practic albă. 

Proprietăţi chimice. E. D. Forcrand a preparat un liidrat al 
xenonului Xe ill 2 0. Un hidrat al xenonului cu apa grea Xe -6D 2 0, avînd 
tensiunea de disociere de o atmosferă la —3,1°C, a fost obţinut de M. G o d- 
c h o t, G. C a u q u i 1 şi E. C a 1 a s —1963. B. A. N i k i t i n (1939) a 
obţinut un compus de adiţie al xenonului cu fenolul de tipul Xe -2C 6 H s OH. 
Acest compus are tensiunea de disociere de o atmosferă la 4 C C. S-a ob¬ 
ţinut un compus de adiţie cu |3—hidrochinona (H. M. Powell —1950). 
Aceştia sînt compuşi de tipul clatraţilor, adică compuşi de incluziune. 

Pe baza studiului spectrelor de linii, obţinute în descărcări electrice, 
s-a propus existenţa XeO care nu s-a izolat. Becent s-au putut prepara 
o serie de compuşi halogenaţi şi oxigenaţi ai xenonului. Principalii compuşi 
ai xenonului sint conţinuţi în tabelul 5. 

Combinaţiile xenonului cu haloţţcnii. Dijluorura de xenon. Iradiind 
un amestec de xenon şi fluor eu lumină ultravioletă, într-un vas de nichel 
cu o fereastră de safir sintetic, rezultă difluorură de xenon impurifieată 
cu o cantitate mică de tetrafluorură de xenon (J. L. Wecks, C. L. 
Chernick, M. S. Matheson —1962). Prin descărcări electrice 
se obţine impurifieată cu alţi compuşi (E. Eoppe şi colaboratorii 
1962-1963). 
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Tabelul o. Principalii compuşi ai xenonului 


Starea de 
oxidare 

Compusul 

Starea de 
agregare 

Culoarea 

Punctul de 
topire 
°C 

Structura 

11 

XeF., 

Cristale 

Incolore 

140 

Liniară 


XeF., • 2SbF 6 

Solid 

Incolor 

63 



XcF 4 

Cristale 

Incolore 

114 

Plană 

IV 

XcOF, 

Cristale 

Incolore 

90 



XeF 6 

Cristale 

Incolore 

47,7 

Octaedru deformat 


CsXeF 7 

Solid 

Incolor 



VI 

Cs.,XeF 8 

Solid 

Galben 




XeOF 4 

Lichid 

Incolor 

-28 

Piramidă pătrată 


XeO, 

Cristale 

Incolore 


Piramidă trigonală 

VIII 

XoO, 

Gaz 

Incolor 


Tetraedrică 


XoO* 

Săruri 

Incolore 


Octaedrică 


Trecînd un amestec de xenon şi fluor în raport 1 :4 printr-un tub de 
nichel, la 400 C C, şi apoi printr-o celulă a unui spectrofotometru spre a-i 
înregistra spectrul şi răcind la — 50'C, se separă difluorura de xenon. 
Gazele se recirculă. Cînd dispare spectrul difluorurii de xenon procesul 
încetează. 

Supunind un amestec echimolecular de xenon şi tetrafluorură de 
carbon,ca agent fluorurant, descărcărilor electrice (6000 V) la rece se obţine 
difluorură de xenon (D. E. Milligan şi D. E. Sears—1963). 

Din xenon şi fluor, în proces continuu, în aer sau oxigen la 250—400°C 
se obţine difluorura de xenon cu randament 60—70%. 

Difluorura de xenon se prezintă sub forma unor cristale incolore cu 
punctul de topire 140°C. Cristalizează în sistemul tetragonal, după autorii 
americani şi în monoclinic, după cei germani. Eeacţionează violent cu 
alcoolul metilic, lent cu apa, hidroxidul de sodiu, acidul sulfuric şi iodura 
de, potasiu : 

XeF, + 20H- = Xc + 1/20, + 2I'~ + H,0 

Este o substanţă diamagnetică. Posedă o căldură de sublimare A B, uM = 
= 12,3 ± 0,2 kcal/mol. A fost identificată pe baza reacţiei de hidrogenare : 

XeF, + H, = Xe + 2HF 

şi prin spectrografie de masă. Spectrul în infraroşu indică două piscuri la 
550. şi 566 cm' 1 . Prin difracţie de neutroni, spectre infraroşii, ultraviolet 
şirontgen s-a stabilit că molecula XeF, are o structură liniară. Cu pentafluo- 
rura de antimoniu formează Xe (SbF 6 ) 2 . 

; . Tetrajluorura de xenon. Tetrafluorura de xenon este cea mai stabilă 
lialogenură a xenonului. Încălzind un amestec de xenon şi fluor în raport 


3 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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1 : 5 în autoclave de nichel sau metal Monel prefluorurate, sub presiune, 
la temperatura de 400 C C, răcind brusc la temperatura camerei şi apoi 
la — 78°C şi evacuîud gazele iu vid, rămîne în vas tetrafluorura de xenon 
(H. H. Claaseu, H. Selig, J. G. Mo Im—1962 ; 0. L. 
Clierniek şi colaboratorii—1962). 

Tetrafluorura de xenon se mai obţine prin iradierea unui amestec 
de xenon şi fluor cu lumina unui arc de mercur sub presiune sau cu ajutorul 
descărcărilor electrice de tensiune înaltă intr-un amestec de gaze la pre¬ 
siunea 2—15 minHg şi temperatura — 78°C. Se mai obţine iradiind un 
amestec de gaze în raport Xe : F 2 = 2 :6 cu raze y( 60 Co) la 64 C C. 

Tetrafluorura de xenon se prezintă sub forma unor cristale incolore, 
monoclinice, stabile la temperatura camerei. Sublimează fără descompunere 
la temperatura camerei. Se cunosc două modificaţii alotrope. 

Pentru analiza tetrafluorurii de xenon au servit reacţiile : 

XcF 4 ‘211, = Xc 4 - ihk 
X eF 4 + li" = Xc + 21, + 41'- 
XeF 4 -i- illg = Xe + 2Hg,F, 

Formula a mai fost stabilită cu ajutorul spectrografiei de masă. Spectrele 
în infraroşu, ultraviolet, rontgen, difracţia de neutroni, spectrul de rezo¬ 
nanţă magnetică nucleară şi măsurători magnetice indică o structură 
plan pătrată cu xenonul în centru. 

Căldura de sublimare determinată spectroscopie este A H Mbt = 15,5 ± 
i 0,2 kcal/mol. Pe baza unor măsurători calorimetrice asupra reacţiilor 
(S. R. Gunn, S. M. W i 11 i a m s o n—1963) : 

XcF 4 + 211,0 = Xe + 41IF O, 

XcF 4 + 41“ = Xe -}- 4F- + 21, 

s-a determiuat căldura de formare a tetrafluorurii de xenon solide din 
elemente (—60 kcal/mol), a tetrafluorurii de xenon gazoase din elemente 
(—50 kcal/mol) şi a tetrafluorurii de xenon gazoase din atomi liberi 
(—124 kcal/mol). Se dizolvă în cantitate mică în acid fiu orb idric fără descom¬ 
punere. Conduci ibilitatea electrică nu indică un compus ionic. Fluorurează 
platina la tetrafluorura de platină. Ilidrolizează parţial după reacţia : 

XeF 4 + 211,0 Xc 4- O, 4- 4H1*' 
sau 

3XcF 4 4- 611,0 = XcO, h 2Xe 4- 3/20, 12HF 

Formează o soluţie puternic oxidantă în eter etilic, în care se dizolvă cu 
degajare de gaz. 

Hexajluorura de xenon. Indicaţii asupra existenţei hexafluorurii de 
xenon s-au obţinut de la prepararea tetrafluorurii de xenon eînd consumul 
de fluor era ceva mai mare, iar în trapele de răcire cu aer lichid care protejau 
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instalaţiile de vid apăreau produse volatile explozive. Spectrul de masă 
al tetrafluorurii de xenon indică fragmente mai grele. 

încălzind xenon cu fluor în exces (Xe./F = 1/20) la temperatură şi 
presiune înaltă, în vase de metal Monel, nichel sau oţel inoxidabil se separă 
hexafluorura de xenon cu randament de 90%. Se purifică de fluorurile 
inferioare prin sublimare fracţionată (I. S1 i v n i k şi colaboratorii—1962). 

Hexafluorura de xenon formează cristale incolore cu punct ui de 
topire 46°C. în stare lichidă are o culoare galbenă. Compoziţia sa a fost 
verificată la spectrograful de masă, prin sinteză izotopică şi prin reacţia 
de reducere : 


XcF, + 311, = Xc + 6HF 

In spectrul infraroşu s-au găsit trei benzi. A patra lipseşte din motive 
experimentale. Se dizolvă fără să reacţioneze în acid fluorhidric anhidru. 
Reacţionează violent cu apa şi cu o soluţie apoasă de iodură de potasiu 
(F. B. Dudlay, G. Gard, G. H. Cad y—1963) : 

XcF, + 3H,0 = XeOj + GHF 
XeF, + H ,0 = XeOF 4 + 2HF 
XcF, + 011,0 = 6HF + Xc(OIl), 

Xc(OU), -I- GHF + OKI ™ 31, + Xc + GU,0 + 6KF 

Titrarea acidului xenic, format prin hidroliză, nu a dat rezultate. Pe baza 
spectrului în infraroşu se poate atribui hexafluorurii de xenon o structură 
simetrică (E. E. Weawer, li. Weinstock, C. P. K n o p—1963). 

Octafluorura de xenon. Octafluorura de xenon apare între produşii de 
sinteză ai hexafluorurii de xenon (I. Slivnik şi colab.—1963). încălzind 
un amestec de xenon şi fluor în raport 1 :20 la 620°C şi 200 atm şi evacuînd 
excesul de fluor printr-o trapă răcită cu azot lichid se depune un produs 
■solid, galben, nevolatil la această temperatură, care la analiză prezintă 
raportul Xe : F = 1:8,1. 

Octafluorura de xenon la temperatura camerei se prezintă sub forma 
unui gaz galben care se solidifică la răcire. Atacă sticla şi hidrolizează 
cu hidroxid de sodiu diluat. 

Toate fluorurile xenonului sînt solubile în acid fluorhidric. Hexafluo¬ 
rura este ionizată apreciabil, probabil după reacţia : 

HF + XcF, =» XeF? + HFc" 

Hidroliză fluorurilor xenonului a fost amplu studiată. Difluorura solidă 
se îngălbeneşte în prezenţa umidităţii şi pune în libertate oxigen şi xenon 
cantitativ. Mecanismul reacţiilor de hidroliză (H. H. H y m a n-Noble 
Gas Compounds Chicago—1963) este schematizat în tabelul 6. 

Fluoruri complexe. Fluorurile de xenon reacţionează cu fluorurile 
electrofile ale unor elemente formînd combinaţii complexe. Fluorurarea 
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Tabelul 0. llidroli/a lialogcnurilor xenonului 

Bea etan tul 

Mecanismul posibil 

Xe F, j 

Xe F 2 j>Xe F , + H.,04Xe + 1/20, + 2HF 

2. aq 

XcF 4 i 

3X» (IV)2Xc (II)+ Xc (MII) Ba, XcO. 

t 

Ba(OH), 

11,0 i t 

2 | * 

Xc 1/20,«-! Xc(II) + Xe(VI)'————► XcO, 

acid xcnic 

H+j ; HO” concentrat 

. -f- ozon 

sau HO - diluat 1 

4 

Xe(YIII) 

XeF, 

I 

Xc (VI) ■ Hl ° -> Xe(VI),q JEllL- Xc O, 

| HO“ foarte concentrat 

4- 

Xe (VIII) 
precipitate albe 


xenonului în prezenţa pentafluorurii de fosfor sub acţiunea descărcărilor 
electrice are loc după reacţia : 

2Xe + F, + 2PF 5 -> 2Xcl>F, 

Lucrîndu-se în mod analog în rase de sticlă se obţine un produs Xe s $iF e a 
cărui formare se admite că are loc conform reacţiei : 

2Xc +- F, + SiF, = Xc 2 SiF, 

Tetrafluorura de siliciu ar putea lua naştere ca urmare a prezenţei acidului 
fluorhidric în fluorul folosit la sinteza respectivă (A. G. Streng, A. V. 
G r o s s e—1964). 

Ambele substanţe sînt solide, nestabile şi se descompun la sublimare. 
Descompunerea hexafluorosilicatului de xenon, prin hidroliză, după reacţia: 

XcjSiF, + H,0 = HjSiF, + 2Xc + 1/2 0, 

pledează pentru o structură de tip ionic 2Xe + + [ADJ 2- pentru aceste 
substanţe. Prin reacţia directă a xenonului cu hexafluorurile unor metale 
(M = Pt, Bu, Pu) se formează compuşi de tipul : 


Xc + IMF, = Xe(MF # )j 
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Hexafluoi'oplatinatul de xenon XePtF„ se formează fa amestecarea simplă 
a reactanţilor(N. B a r 11 e 11—1962). Oaltămetodă constă în pulverizarea 
unui fir de platină sub influenţa unei tensiuni electrice într-o atmosferă 
de fluor şi xenon. 

Este o substanţă solidă, portocalie, insolubilă în tetracloi ură de carbon. 
Poate fi sublimată în vid. Reacţia de hidroliză : 

liXePIF, + GH.O — 2Xc + O. + 2PtOj + 12HF 

îi justifică compoziţia. Energia de reţea calculată cu ecuaţia A. F. Kapustin- 
ski este de 110 kcal/mol. Aceşti compuşi sînt consideraţi ionici :Xe + [MF 6 ) ]". 

Produşi de adifie. Dubletele neparticipante ale xenonului s-ar putea 
adiţiona la atomi puternic electrofili (acizi G. N. Lewis.) S-au putut izola 
compuşi cu pentafluorură de antimoniu şi cu pentafluorură de tantal 
(A. J. Edtvards, J. H. Holloway, R. D. P e a e o c k—1963). 
Se dizolvă tetrafluorura de xenon în pentafluorură de antimoniu lichidă. 
Reacţia are loc cu degajare de gaze. Din soluţie se izolează un complex de 
compoziţie XeF 2 .2SbF 6 . Substanţa galbenă este diamagnetică. Se topeşte 
la 63°0 şi poate fi sublimată la 60°C în vid. Distila fără descompunere în 
vid la circa 120°C. Aceeaşi substanţă rezultă şi cu difluorură de xenon. 

Pentafluorură de tantal reacţionează cu tetrafluorura de xenon, 
rezultînd o substanţă solidă de compoziţie XelV2TaF., cu punct de topire 
81°C. Studiile rontgenografice indică structuri de tiptil: 

FjJl—F—Xe -F-MF 5 . 

S-au indicat in literatură şi compuşii Xe (RhFj)^ şi Xe (Rul'j),- 
Tabelul 7 concentrează unele proprietăţi ale aducţilor de tipul Xe (MFJ 2 . 


Tabelul 7. Proprielăţile adwţilor de tipul Xc(MF 6 ) 2 


Aductul 

Culoarea | 

Punctul de 
topire 

°C 

Punctul de 
fierbere 

"C 

Volatilitatea 

Momentul 

magnetic 

XeţPtF,)» 

Xo(RliF,), 

Xi<HuF,)„ 

galbon-roşu 

roşu 

165 cu des- 
comp. 

1 

| 

Slabă 

Sublimă la 
Încălzire 

! 

| 

i 

Xe(SbF 6 ) 2 

galben 

60 

1 Distila la 120 

Slabă 

Distilă la 
60°C 

Slab diamag¬ 
netică 

' 

Xc(TaF e ) x 

XePF, 

crem 

81 

instabil 

1 Distila la 
peste 1 50 j 

Idem la 70°C 

Volatil 

Idem 


Compuşii oxigenaţi ai xenonului. Hidroliză tetrafluorurii de xenon 
este un proces complex. Cristalele incolore tratata cu apă sau cu hidro- 
xid de sodiu diluat se îngălbenesc şi se dizolvă trecind într-o soluţie gal- 
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benă limpede. Se degajă xenon şi oxigen în cantitate mai mică decît 
corespunde reacţiei: 

XeF 4 + 211,0 = 4Hl' + Xc + 0, 

Tot fluorul se găseşte sub formă de ioni. Soluţia alcalină se poate evapo¬ 
ra fără a pierde xenon. Din soluţia acidulată se degajă xenonul. S-a 
tras concluzia, că, prin hidroliza tetrafluorurii şi liexafluorurii de xenon 
se formează un produs stabil, în soluţie apoasă, care nu se descompune 
timp de cinci minute la fierbere şi oxidează şase echivalenţi de iod pentru 
un atom de xenon. 

Trioxidul de xenon. Evaporînd soluţia de hidroliză a fluorurilor de 
xenon rămîne un rest solid. N . Bartlett şi P. R . Rao (1963) au 
presupus că acesta constă din Xe(OH) 4 sau Xe0 2 .2H ă O. Cercetările 
ulterioare au arătat că acest solid este trioxid de xenon Xe0 3 (D . H . 
Templaton, A. Zalkin, J. D. Forresterm, S. M. 
Williamso n—1963). 

Trioxidul de xenon se prepară mai comod trecînd un curent de 
aer umed peste tetrafluorură sau kexafluorură de xenon în vase de nichel 
sau teflon (D . F . Sm it h—1963): 

XeF 4 + 2H 2 0 = 0,67 Xc -f 0,5 O, -f 0,33 Xe0 3 + 4HF 
XeF 6 + 311,0 = XeOj + 6HF 

Trioxidul de xenon se prezintă sub forma unor cristale incolore puternic 
explozive. Cristalizează într-o reţea ortorombică. Spectrul de raze X, 
indică o structură piramidală cu xenonul în vîrf. Analiza compoziţiei se 
bazează pe reacţiile: 

Xe0 3 =- Xe + 3/2 O, 

Xc0 3 + OKI + 3H 2 0 = 6KOH -f Xe + 31, 

Spectrul în infraroşu prezintă benzi de absorbţie în regiunea 700—850 
cm -1 . Presiunea de vapori este prea mică pentru a permite sublimarea 
în vid. Este o substanţă higToscopică. Absoarbe apa dînd o soluţie con¬ 
centrată care atacă cuprul şi nichelul. Frecarea, presarea, încălzirea blîn- 
dă sau contactul cu celuloza fac ca trioxidul de xenon să explodeze puter¬ 
nic. Fracţiuni de ordinul miligramelor distrug vasele de sticlă, cnarţ 
sau teflon. Umiditatea atmosferică favorizează explozia. 

Spectroscopia de masă a pus în evidenţă tetraoxidul de xenon Xe0 4 . 
El a fost preparat prin acţiunea acidului sulfuric asupra xenatului de 
sodiu Na 4 Xe0 6 sau a xenatului de bariu Ba 2 Xe0 6 (II. S e 1 i g şi colab. 

-1964). Se discută şi posibilitatea de existenţă a unor compuşi ca Xe0 2 , 
XeN 2 . 

Oxitetrafluorura de xenon XeOF 4 . Oxitetrafluorura de xenon a fost 
descoperită printre fragmentele grele din spectrul de masă al tetrafluo¬ 
rurii de xenon. Sinteza s-a realizat prin hidroliza parţială a liexafluorurii 
de xenon (D . F . S m i t h —1963). Circulînd aer umed la presiune redu- 
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să peste hexafluorura de xenon, se separă oxitetrafluorura de xenon din 
aerul trecut într-o trapă de răcire la — 78 °C. Dispariţia hexafluorurii de 
xenon şi sfîrşitul reacţiei se controlează spectrofotometric. Spectrometria 
de masă confirmă formula. 

Oxitetrafluorura de xenon este un lichid incolor care se solidifică 
la — 41°C. Este mai puţin reactivă decit hexafluorura de xenon. Este 
stabilă in vase de cuarţ, însă atacă polietilena. Hidrolizează formînd trioxid 
de xenon. Spectrele în infraroşu şi Ramau indică o structură de pira¬ 
midă pătrată cu xenonul în centru şi oxigenul în vîrful piramidei. 

Printre compuşii de fluorurare termică, în aer la 250—400 °C, a 
xenonului s-a descoperit oxidifluorura de xenon XeOE 2 (A . .1 . E d - 
wards, J. H . II o 11 o w a y , R . I) . P e a c o c k — 1P03). Are 
punctul de topire 90 °C şi punctul de fierbere 115 °C. Prin spectrome¬ 
tria de masă s-au identificat şi XeO , XcOF , XeOF 2 şi XeOF 3 + (M. II. 
Studier, E. X. Sloth,J. Marsel, V. Vrscaj etc.—1963). 

Acidul xenic. S-a preparat o soluţie aposă de acid xenic Xe(OH) 6 
prin hidroliza tetrafluorurii sau oxitetrafluorurii de xenon, urmată de 
precipitarea acidului fluorhidric format, cu carbonat sau hidroxid de 
calciu (II). Ou hidroxid de bariu (II) se precipită din aceasta xenatul 
de bariu, Ba 3 Xe0 6 , o substanţă albă amorfă (A. D. Kirs c h e n b a u m , 
A. V. G r o s s e —1963). S-a preparat şi xenatul de sodiu şi potasiu. 
Toţi sînt stabili la temperatura camerei. Descompunerea termică a xena- 
tului de bariu începe la 125 °C, este completă la 250°C şi are loc după 
reacţia : 

Ha 3 Xe0 6 - 3BaO -|- Xc 3/2 0, 

Solubilitatea în apă a xenatului de bariu este circa 0,25 g/l la 20 °0. 

Acidul per xenic. Prin hidroliza hexafluorurii de xenon cu hidroxid 
de sodiu, la temperatură joasă A. F. C 1 i p f o r d şi G. R . Z e i 1 e n ga 
(1963) au adus o dovadă în sprijinul existenţei perxenatului de sodiu 

XeF, b 6NaOII-> Xa 4 Xc() 6 . .rll 2 0 -| 2NaF |- 4IIF : II., 

Perxenatul de sodiu se formează şi prin oxidarea cu ozon a unei soluţii 
alcaline de xenon hexavalent. W . 0 . Hamilton, J. A . I b e r s 
şi D . R . Mackenzie (1963) au dovedit că substanţa are formula 
Xa4Xe0 6 .8H 2 0. Se prezintă sub formă de cristale incolore ortorombice. 
Densitatea hidratului concordă cu cea calculată din date cristalografice. 
Octavalenţa xenonului se dovedeşte prin analiză. 

Perxenatul de sodiu se descompune prin încălzire la 300 °C degajînd 
xenon şi oxigen. Se dizolvă în apă dînd o soluţie puternic oxidantă, 
în soluţie apoasă acizii îl descompun. 

nxcoj- + H + - ii 2 XcoJ- 
H 2 XoOJ- • H+ = H 3 XcO- 
IÎ 3 XeO^ ^ HXeO~ -b 1/2 0, f H s O 
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Din date rontgenografice se atribuie ionului [Xe0 6 ] 4 o structură octa- 
edrică simetrică. 

Perxenaţii oxidează apa eu formarea unor radicali liberi OH : 

Xe (VIII» HoO Xe (VII) + OH- 

Xe (VII) + H â O Xe (VI) + OH. 

20H • -► Ho0 2 

Xe (VIII) -f H 2 0 2 -> Xe (VI) -f O a 

Recunoaştere şi determinare. Xenonul se recunoaşte pe baza liniilor 
sale albastre’ (4761,225 Â şi 4624,275 Â). Pentru determinări cantita¬ 
tive să măsoară intensitatea liniilor. Pentru dozarea xenonului se folo¬ 
seşte metoda spectrofotometrică a lui C . Moureu şi A. L e p a p e 
(1911—1922), în care se compară linia albastră-indigo a xenonului 
(X = 4671,22Â ) cu linia argonului (X = 4702,5 Â). 

întrebuinţări. Tuburile pentru reclamele luminoase care conţin xenon 
furnizează o culoare albastră-verzuie. Tuburile de descărcare umplute cu 
xenon dau o lumină ultravioletă şi se întrebuinţează în actinoterapie 
şi in fotochimie (liniile de rezonanţă 1496,6 A şi 1295,5 A). Xenonul poate 
înlocui vaporii de mercur în anumite tiratroane, întrueît el posedă pro¬ 
prietăţi electrice aproape identice cu cele ale vaporilor de mercur, dar 
prezintă avantajul că nu se condensează la temperaturi joase. Serveşte 
la umplerea camerelor de ionizare fiindcă absoarbe puternic particulele 
cu viteză mare datorită numărului său de ordine mare. 


RADONUL 

Simbol: Rn; Z = 86 ; A = 222; Masă atomică : 222 

R. B . O v e n s (1899) a observat că radioactivitatea combinaţiilor 
toriului în vase închise provoacă un curent de aer. în anul 1900, E . 
Rutherford a arătat că gazul provine din combinaţiile de toriu şi 
l-a numit emanaţie de toriu (simbol Th Em). Datorită lipsei de activi¬ 
tate chimică aparţine gazelor inerte. Emanaţia de toriu este radioactivă. 
E. Dorn (1900) a arătat că şi radiul emite un gaz — emanaţia de 
radiu (simbol Ra Em). Emanaţia de actiniu a fost descoperită în anul 
1903 deF. Giesel şi A. Debierne (Simbol Ac Em). Uniunea 
de chimie pură şi aplicată (1923) a adoptat denumirile de Radon, Thoron 
Actinon cu simbolurile: Rn, Tn, An. 

Stare naturală. Radonul şi izotopii săi naturali se degajă din sub¬ 
stanţele radioactive existente în sol. Numai radonul are o perioadă mai 
lungă pentru a putea ajunge în atmosferă sau în apele subterane. Deşi 
raportul de echilibru eu radiul în greutate este numai de 6,5.10~ 6 , totuşi 
este un gaz foarte dispersat. Abundenţa sa scade eu altitudinea. Există 
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în unele gaze naturale (S.U.A.) şi în cantităţi mici în apele nurilor şi 
oceanelor. Unele izvoare termale (lin Japonia conţin cantităţi mai mari. 
S-a pns în evidenţă şi în fumerolele vulcanice. Un metru cub de aer con¬ 
ţine 5,34.10 -u mm s radon. 

Extragere. Soluţiile debromură sau elorură de radiu acidulate cu 
acid clorhidric sau bromhidric 1% sînt supuse extracţiei eu o serie de 
pompe. Radonul este amestecat cu heliul care rezultă în dezintegrările 
radioactive şi cu produşii de descompunere a apei sub acţiunea radiaţiilor. 
Amestecul conţine vapori de apă, urme de acizi halogenaţi, de halogeni, 
de dioxid de carbon şi vapori organici din unsoarea de robinete (care se 
poate înlocui cu acid fosforic sau gTafit). Aparatele de purificare conţin 
o plasă de cupru şi oxid de cupru (I) care încălzite reţin oxigenul şi 
transformă hidrogenul in vapori de apă, care este absorbit de penta- 
oxid dedifosfor. Urmele de acizi şi dioxidul de carbon sînt reţinuţi într-un 
tub cu hidroxid de potasiu. Unele dispozitive provoacă reacţia gazului 
detonant cu o scinteie electrică. 

Cărbunele de nucă de cocos absoarbe cantitativ radonul, mai ales la 
temperatură joasă, proces folosit la purificarea sa. După ce se atinge 
puritatea dorită, gazul se lichefiază cu ajutorul aerului lichid într-un tub 
şi se extrage heliul şi hidrogenul prin pompare. 

Radonul se extrage din solide încorporînd sarea de radiu în anumiţi 
hidroxizi (de fier, aluminiu, toriu) care degajă aproape întreaga canti¬ 
tate de radon care se formează. Sulfatul de bariu în care s-a încorporat 
sarea de radiu emană la 920 °C o cantitate de 75% din radon. 

Toronulşi actinonulauo viaţă prea scurtă spre a se putea pune pro¬ 
blema separării şi purificării lor. Există metode de preparare a izotopilor 
artificiali. De exemplu (J. Hollander, I. Perlman, 6. Bea- 
b o r g — 1953): 

“Rn + o ti -» 2 icRn (A. Ban g-1953) 


—a 223 -a 

£32 Th (a, 9n) 2î7 LJ Th 

'-“Pb('*C, 7n) ‘“RaZÎ “Vn 


215 


Rn ; 


Proprietăţi fizice. Izotopii cu numărul de ordine Z = 86 poartă 
numele de radon după izotopul cu viaţa cea mai lungă. Se cunosc astăzi 
15 izotopi. Masa atomică a izotopului “Rn s-a stabilit prin experi¬ 
enţe de difuziune cu o balanţă cu fir de cuarţ ce cîntărea milionimea de 
miligram şi prin măsurători de densitate. Valorile sînt în acord eu cea 
calculată pe baza reacţiei de dezintegrare : 

226 .. 222 , , 4 , 

sgRa -> soRn + 2He 


Radonul este un gaz incolor. Prin condensare devine un lichid inco¬ 
lor cu punctul de fierbere—65 °C, la 760 mm Hg. în stare solidă are o 
culoare oranj-roşcată slabă. Punctul de topire este —113 °C iar tempera- 
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tura critică 104,4°C. Datele schimbărilor de stare sînt nesigure din cauza 
impurităţilor conţinute în radon. Radonul posedă un potenţial de ioni- 
zare de 10 eV, un indice de refracţie n = 1,00092 şi o constantă dielec- 
trică s = 1,00184. Este solubil în apă şi mult mai solubil în alcool şi 
alţi dizolvanţi organici. 

Radonul este puternic adsorbit de cărbune, silice, parafină, cauciuc, 
platină etc. Adsorbţia pe cărbune de nucă de cocos este cantitativă. Căl¬ 
dura de adsorbţie pentru gelul de silice este Q = 0800 cal/mol. Degajarea 
gazului are loc datorită reculului cîştigat la dezintegrare şi difuziunii, 
deci depinde de o serie de caracteristici ale solidului care conţine sarea 
radioactivă. 

Proprietăţi chimice. Ca şi celelalte gaze rare, radonul poate forma 
prin interacţiuni van der Waals compuşi definiţi instabili. B. A. N i ki - 
tin a preparat hidra tul Rn*6H 2 0. Proprietatea radonului de a forma 
un hidrat solid este folosită la separarea de heliu care nu formează com¬ 
puşi moleculari, şi parţial de neon şi argon. Radonul coprecipită cu 
lI 2 S*2C 6 H 5 OH şi H 2 S.3C 6 H.,OHCl, forinînd cristale mixte la care se 
aplică legea M. Berthelot-W. Nernst, ceea ce indică existenţa unor com¬ 
puşi: Rn.2C 6 H 5 OH şi Rn.3C 6 H 4 OHCl. 

Fluorura de radon. Este sigur că radonul se combină cu fluorul. 
Compusul nu s-a putut izola datorită radioactivităţii radonului. Com¬ 
binarea gazelor s-a făcut în vase metalice supuse în prealabil acţiunii 
fluorului la 400°C (C . L . Chernick şi colab. — 1962, P . R . 
F i e 1 d s şi colab. —1962). 

Fluorura de radon este solidă, nevolatilă pînă la 150 °C şi 10“ 6 mmHg. 
Poate sublima la 230—250 °C şi IO -6 mm Hg. Fluorura nu reacţionea¬ 
ză cu hidrogenul la 200 °C, iar la 500 °C reducerea durează 15 min deci 
este deosebit de stabilă. în literatură se discută despre posibilitatea de 
existenţă a unor compuşi ca tetraclorură de radon şi diclorură de radon. 

Proprietăţi fiziologice. Deşi este inert, radonul este toxic fiind radio¬ 
activ. Aceasta se datoreşte activităţii sale a şi activităţii a, ^ şi y 
a derivaţilor. 

Parcursul razelor a ale radonului este de ordinul dimensiunilor celu¬ 
lare. Trecînd o particulă a prin cîteva celule, acestea suferă modificări 
profunde sau sînt total distruse. Radonul fiind mai solubil în sînge decît 
în apă, sîngele transportă derivaţii radonului care se depun pe anumite 
organe. 

Praful atmosferic de dimensiuni 0,2—5 p atrage prin efect electro¬ 
static radonul şi derivaţii săi, producînd un aerosol radioactiv reţinut de 
plămîni. Doza tolerată este 3.10 _11 Ci/lpentru o şedere de 8 ore pe zi şi 
10 ore pe săptăinînă. Apele minerale radioactive ce conţin radon se reco¬ 
mandă în tratamentul reumatismului şi al bolilor nervoase, datorită 
activităţii scăzute a radonului care în astfel de condiţii nu este dăună¬ 
toare. 
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Pentru determinarea radonului se folosesc numai metode radioactive 
bazate pe măsurarea radiaţiei « sau a radiaţiei y a BaC. Metode foarte 
sensibile permit determinarea unor cantităţi chiar de ordinul 3.10 -ls c 
(B . Karlik — 1949 şi J. Labeyrie şi M. Pelld — 1953). 

întrebuinţări. Este folosit ca şi radiul în curieterapie. în acest 
scop este cules în tuburi înguste de sticlă care se introduc în ace 
de platină. Bazele a şi o parte [3 sînt reţinute, iar cele y acţionează 
asupra organismului. Acţiunea apelor termale se atribuie cantităţilor 
mici de radon. Radonul asociat cu bcriliul serveşte ca sursă de neutroni. 

Structura combinaţiilor gazelor inerte. Combinaţiile chimice ale 
gazelor inerte ridică problema participării orbitalilor d la formarea legă¬ 
turilor chimice. Pentru elucidarea structurii electronice a acestor compuşi 
s-a folosit întreaga gamă de metode fizice şi calcule teoretice. 

L . C . A11 e n (1962) admite participarea electronilor d la formarea, 
legăturilor. Cei şase electroni p se găsesc în vîrful unui octaedru. Cu acest 
aranjament s-a explicat structura liniară a difluorurii de xenon şi cea 
plan pătrată a tetrafluorurii de xenon. 

Teoria simplă a legăturii chimice prin perechi de electroni permite 
şi ea explicarea formei unor molecule luînd in considerare repulsiile între 
aceste perechi de electroni. Se admite că electronii p ai gazului inert, 
pot fi excitaţi în orbitali d liberi. Pentru a se explica simetria lor, 
aceşti orbitali pot fi hibrizi. Se pot forma legături covalente obişnuite 
între orbitalii hibrizi p—d ai gazului inert şi halogeni. Din considerente 
electrostatice simple rezultă eă structurile determinate experimental pen¬ 
tru difluorură de xenon şi tetrafluorură de xenon sînt şi cele de energie 
minimă 

Pe baza acestor structuri, folosind teoria simplă a orbitalilor 
moleculari se poate calcula lungimea legăturilor, gradul de caracter 
ionic, nivelele de energie ale moleculelor (J . H . Waters, II . B . 
G r a y — 1963). Energia de formare a tetrafluorurii de xenon din ele¬ 
mente (— 124kcal/mol, S.B.Gunn şiS.M. 

William son—1963) concordă cu cea calculată 
(—123 kcal/mol). 

Entalpiile medii de legătură pentru unii com¬ 
puşi sînt date în tabelul 8. Rezultatele arată că 
halogenurile gazelor inerte se încadrează bine în 
seria halogenurilor nemetalelor în starea lor su¬ 
perioară de valenţă şi nu este necesar să se ad¬ 
mită existenţa unui tip special de legătură (E. 

A. B o u d r e a u x—1964). Astfel, anionii IC1,Ţ 
şi ICl t ~ care sînt analogi cu XeF 2 şi XeF 4 , au 
acelaşi aranjament spaţial, lungimile şi tăriile legăturilor sînt similare. 

B . E . B u n d 1 e (1963), pe baza unei sugestii a lui C. G . 
Pimentel (1951), pleacă de la premisa că în halogenurile xenonului 
legăturile se fac prin orbitali tricentriei, F—Xe—F, ocupaţi cu patru 


Tabelul 8. Iintulpii medii 
de Ie(|ăiinsl 


XeF 2 

Xe]-,, 

XeF e 


;(>- 38 
31,5 
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electroni. Schema foloseşte numai electroni#. Un astfel de orbital cuprin¬ 
de atomul de xenon şi doi atomi de fluor. Se admite că cei trei atomi 
legaţi printr-un asemenea orbital, sînt coliniari. Această ipoteză este 
în acord cu forma geometrică a halogenurilor xenonului (cu excepţia 
XeF 6 ) şi cu lungimea legăturilor Xe—F. Această imagine este susţi¬ 
nută de analogia avansată a acestor compuşi 
O© ©© 0© cu combinaţiile halogenilor între ei, în 

Yu care rezonanţa nucleară cvadrupolară arată 


0© ©Q_ 

rg 

0 © ©0 0 ®_ 

F Xe F Yu 


că este vorba (le o deplasare considerabilă 
de sarcină negativă spre atomii terminali, 
adică de o participare minoră a orbitalilor 
d la legături. Astfel de deplasări de sarcină 
s-au identificat in difluorura de xenon în 


Fig. s care atomul de fluor poartă o sarcină negati¬ 


vă de — 0,5 e şi în tetrafluorura de xenon 


unde atomul de fluor poartă o sarcină negativă de —0,42 e (J . Jor- 


tncr G.E. Wilson, S.A. Bice—1963). 


Se consideră că stratul de valenţă al fiecărui atom de fluor este 
ocupat, cu excepţia lui 2 p, şi 5 p. a xenonului. în acest caz rămîn patru 
electroni de valenţă care trebuie plasaţi în orbitalii moleculari compuşi 
din combinaţia liniară a orbitalilor p : . E . E . Eundle a sugerat un 
model în care doi electroni ocupă un orbital molecular de legătură 
şi doi ocupă un orbital i|*„de nelegătură. O diagramă pentru difluorura 
de xenon este dată în fig. 8. Orbitalul de nelegătură distribuie electronii, 
în principal, pe atomii de fluor şi de aceea legătura are un oarecare 
caracter ionic. în medie, numai o pereche de electroni de legătură ră- 
mine pentru cele două legături Xe—F şi deci lungimea legăturii trebuie 
să fie mai mare decât cea care corespunde pentru o legătură printr-o 
pereche de electroni. 

Consideraţii bazate pe legătura tricentrică de patru electroni se 
aplică şi la tetrafluorura şi hexafluorura de xenon. Un model similar a 
fost folosit de K. S . E i t z e r (1963). 


L.L. Lohr Jr. şi W. H. Lipacomb au efectuat un 
calcul de orbitali moleculari L. C . A . O. pentru tetrafluorură de xenon. 
Pe baza lungimii legăturii Xe—O din oxitetrafluorura de xenon şi tri- 
oxidul de xenon se apreciază că această legătură posedă un puternic 
caracter de dublă legătură. S-a calculat pentru xenon o rază covalentă 
de 2,09 Â care concordă bine cu lungimea legăturilor din fluorurile sale 
(E. M. N o y e s -1963). 

Pentru înţelegerea structurilor halogenurilor gazelor inerte se admite 
că în anumite combinaţii electronii neparticipanţi din stratul de valenţă 
ocupă anumite puncte coordinative. De exemplu, se admite că atomii sau 
dubletele neparticipante ocupă vârfurile unui tetraedru, şi orbitalii res- 
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peetivi aparţin unei hibridizări sp 3 . Din tabelul 9 se observă că gazele 
inerte se încadrează, prin analogie, în şirurile respective de halogenuri. 

Ţinînd seama de o hibridizare de tipul sp 3 d, în care atomii de halo- 
gen sau dubleţii neparticipanţi ocupă vîrfurile unei bipiramide triunghiu- 


Tabelul V. Huloyeuuri ou hibridizare tetracdriou 


cf 4 

:NF 3 

:OF 2 

y. a. 
:!■ : I-: 
.. 

:Ne: 

:Na: 

SiF 4 

: PF 3 

:SF 2 


:Ar: 

.. + 
:K: 

GcF 4 

: AsF 3 


:Br:F: 

:Kr: 

::+ 
:Rb: 


: SbF 3 

- 

- 




lare se poate scoate în evidenţă analogia care există între dihalogenurile 
gazelor inerte si halogenurile trecute în tabelul 10. în această imagine, 
difluorura de xenon ar avea structura dată în fig. 9. 

Avînd în vedere o hibridizare sp 3 d 2 de tip octaedric în care fie ato¬ 
mii, fie dubleţii ocupă vîrfurile unui octaedru se poate scoate în evi- 


Tabehil 10. Haioyenuri ou hibridizare 

sp z d 


pf 5 

sf 4 

cif 3 

ArF„ 

As F, 

SoF 4 

BrF 3 

| KrF. 

Sbl' 0 

ToF, 

if 3 

i XeF 2 

BiF & 

- 


| RnF 2 



denţă analogia care există între tetrafluorurile gazelor inerte şi o serie 
de alte halogenuri trecute în tabelul 11. Structura tetrafluorurii de xenon 
este dată în fig. 10. 

Ţinînd seama de o hibridizare sp 3 d 3 se poate observa că există o 
analogie între IF 7 şi XeF 6 şi RnF 6 . Structura hexafluoruri i de xenon 
este dată în fig. 11 . 
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în acelaşi sens s-a propus o structură de bipiramidă hexagonală 
pentru octafluorura de xenon, pentru care nu se găsesc analogi între 
fluorurile altor elemente. Pentru trioxidul de xenon s-a propus o struc¬ 
tură tetraedrică cu xenonul în centru şi un vîrf ocupat de un dublet, iar 


Tabelul 11. llaloytinuri cu hibridizare oetaedricu 


Sir;- 

PF“ 

sf. 

C1F 4 " 




Scf: 

ErF, 


( îcF*- 

A S F 0 - 



KrF 4 



ScF 6 

BrF 6 


Sni--;- 

SM-V 

TeF« 

ii-', 

XeF 4 





RnF 4 


ocupate de dubleţii neparticipanţi, 
reprezentată în fig. 12. 


pentru oxitetrafluorura de xenon 
s-a propus o structură de bipira- 
mide pătrate de înălţimi inegale. 
Centrul uneia este ocupat de 
xenon şi vîrful de fluor, iar vîrful 
celeilalte de un dublet. Ionul 
[Xe0 6 ] 4- are o structură octae- 
drică. Toate structurile propuse 
sînt în acord cu datele experimen¬ 
tale, cunoscîndu-se distanţele res¬ 
pective, cu excepţia poziţiilor 
Trioxidul de xenon are structura 



Fig. 12 
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GRUPA A VII-A PRINCIPALĂ 

HIDROGENUL 

Simbol: H; Z = 1; A = 1; Masă atomică : 1,00797 

Hidrogenul a fost preparat de T. B. Paracelsus in secolul 
al XVI-leu prin acţiunea acizilor asupra fierului. El l-a numit aer infla¬ 
mabil. Aceste experienţe au fost confirmate de E . B o y 1 e (1091) şi 
alţii. Hidrogenul era confundat cu alte gaze inflamabile. A fost izoiat 
deH. Cavondish în anul 1766, care împreună cu J . Watt (1781) 
a arătat că prin combustie se formează apa. A. L. Lavoisicr (1781) 
l-a obţinut prin acţiunea apei asupra fierului încălzit la roşu şi a con¬ 
firmat datele anterioare prin măsurători volumetrice .şi ponderale. Nume¬ 
le de hidrogen i-a fost dat de A. L. Lavoisier şi înseamnă for¬ 
mator de apă (iilor = apă, gennao = a forma). Mai corect se numeşte dihi- 
drogen. 

Slare naturală. Hidrogenul liber se găseşte în cantitate mică la supra¬ 
faţa pămîntului. A fost semnalat în gazele vulcanice unde se formează, 
probabil, prin acţiunea vaporilor de apă asupra rocilor la temperatură 
şi presiune înalte. Există în gazele naturale şi petroliere din S.U.A. Se 
găseşte în gazul grisu. 

Sub formă inclusă se găseşte iu sărurile de la Stassfurt, în clorura 
de sodiu de la Wieliczka, în granit, bazalt şi meteoriţi. 

Rezultă din fermentaţiile celulozice, glicerinei, zahărului din lapte 
(Bacillus subtilis), a alimentelor în tubul digestiv al animalelor şi în gazele 
degajate de plante. Pe aceste căi, hidrogenul intră în atmosferă unde se 
găseşte în cantităţi foarte mici (0,01%) G . CI au de (1909). Regnul 
animal şi cel vegetal conţin cantităţi mari. 

Sub formă de apă şi hidrocarburi, F. W. Clarke (1916), consi¬ 
deră că se găseşte în proporţie de 1% la suprafaţa pămîntului. A noua 
parte din greutatea apei constă din hidrogen. 

în cromosfera soarelui se observă spectroscopie flăcări gigantice 
de hidrogen atomic. S-a găsit în nebuloase, în stelele albe şi albastre. 
Stelele albe care reprezintă primul stadiu de evoluţie al unui astru con¬ 
ţin numai hidrogen atomic. Acesta, conform ciclului H . Bethe se 
transformă în heliu. în atmosfera stelelor reci se găseşte ca hidrogen 
molecular. 
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Obţinere. Hidrogenul se obţine prin diferite metode de laborator, 
numai atunci cînd este vorba de cantităţi mici. 

Descompunerea chimică a apei. Toate elementele care unindu-se cu 
aceeaşi cantitate de oxigen degajă mai multă căldură decît hidrogenul, 
descompun apa cu degajare de hidrogen. Astfel metalele alcaline şi alca- 
lino-pămîntoase reacţionează cu apa la temperatura obişnuită (sodiu şi 
potasiu exploziv) degajînd hidrogen: 

Na + H 2 0 = NaOH + 1/2 H 2 ; Ca + 2H 2 0 = Ca(0H) a + II 2 

Magneziul acţionează asupra apei pure la 70 °C. Aluminiul nu reacţio¬ 
nează din cauza unei pelicule de oxid de aluminiu (III) care îl protejează. 
Sub formă de amalgam, aceste metale reacţionează mai uşor şi mai regu¬ 
lat. Manganul reacţionează încet la rece, uşor la cald, iar fierul peste 
100 °C. Fierul reacţionează mai uşor în prezenţa unor metale (Hg, Cu) 
şi a sărurilor de amoniu. La roşu reacţia cu 
fierul are loc uşor. Peste 570°C oxidarea 
are loc cu formarea directă a Fe 3 0 4 , pe 
cînd sub această temperatură se formează 
intermediar oxid de fier (II): 

3Fe + 4H 2 0 5* Fe 3 0 4 -f 4H 2 AH = -38,4 kca 

Fc + H 2 0 FcO + H a AH = -6 kcal 

3FeO + H 2 0 «£ F e 3 0 4 -f H 2 AH = -17 kcal 

Echilibrele sînt univariante. Compuşii sînt 
stabili în domeniile reprezentate în fig. 13. 
Un aliaj de plumb şi sodiu (A. S t ă h - 
Ier) furnizează hidrogen foarte pur. 

Dintre nemetale numai borul, siliciul, fosforul şi carbonul descom¬ 
pun apa. Reacţiile respective se petrec la roşu. în cazul fosforului reac¬ 
ţia are loc la 400—600 °C în prezenţa unui catalizator pe bază de cupru : 

P 4 + 16H 2 0 «£ 4H 3 P0 4 + 10H 2 
în prezenţa cărbunelui au loc următoarele reacţii: 

C + 2H 2 0 = C0 2 + 2H 2 ; C0 2 + C = 2CO; CO + H 2 0 C0 2 + H 2 

Prima reacţie are loc la peste 550°C, a doua la temperaturi înalte şi a treia 
se deplasează spre dreapta cu cît temperatura este mai joasă. Pentru ca 
viteza ultimei reacţii să fie apreciabilă se lucrează în prezenţă de catali¬ 
zatori (Ni, Co, Fe, Mn, Pt, azbest paladat). Sulfura de bariu, carbonatul 
de Fe (II), silicaţii pămîntoşi, sărurile de Cr (II) descompun apa în anu¬ 
mite condiţii de temperatură şi mediu. 

Acţiunea metalelor asupra acizilor. Acizii acţionează asupra metale¬ 
lor punînd în libertate hidrogenul. Se formează în acelaşi timp sarea meta¬ 
lului respectiv. 
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Pilitura de fier şi mai ales granulele de zinc atacate de acid sulfuric 
sau clorhidric într-un aparat Kipp constituie metoda de laborator cea 
mai utilizată. La temperatură joasă, zincul furnizează gaz pur: 

Zn + 2HC1 = ZnCl 2 + H 2 ; [Zn + H 2 S0 4 = ZnS0 4 + H 2 

Atacarea zincului are loc cu atît mai greu cu cît este mai pur. Pentru a 
accelera reacţia se adaugă o cantitate mică de tetraclorură de platină, 
săruri de cupru, aur, staniu, antimoniu, bismut, nichel sau cobalt. Redu¬ 
cerea acestora dă naştere unor elemente microgalvanice care favorizează 
atacarea zincului. 

Zincul din comerţ conţine urme de sulfură, arseniură, antimoniură, 
carbură, siliciură şi chiar fosfură de zinc. Acizii reacţionează cu acestea 
dînd hidrurile respective. Acidul 'ilfuric conţine dioxid de sulf care poate 
fi redus la hidrogen sulfurat. Pot apare produşi nitroşi care dau cu zin¬ 
cul azot, acid azotos şi oxid de azot. Acidul sulfuric mai poate conţine 
derivaţi ai selenului şi ai arsenului care se reduc la hidrogen seleniat şi 
arseniat. Prepararea hidrogenului pur necesită separarea acestor impuri¬ 
tăţi. Există procedee discontinue (P . W o o 1 f ) şi continue (P . J . D . 
Kipp). 

Acţiunea metalelor asupra hidroxizilor alcalini. Zincul, aluminiul, 
staniul acţionează la cald asupra soluţiilor concentrate de hidroxid de 
sodiu sau de potasiu, punînd hidrogenul în libertate cu formare de zincat, 
aluminat sau stanat de sodiu, respectiv de potasiu : 

Zn + 2NaOH + 2H 2 0 = Na 2 [Zn(OH) 4 ] + H 2 

Al + 3NaOH + 3H 2 0 = Na 3 [Al(OH',l + 3/2 H 2 

Si + 2NaOH + H t O = Na 2 Si0 3 + 2H 2 

T lidroxizii de calciu (II) şi bariu (II) reacţionează analog cu pulberea de 
Jnc, numai la roşu. Amestecul de hidroxid de sodiu cu siliciu sau fero- 
siliciu devine incandescent şi degajă hidrogen (G. F.Jauber t—1921). 

Descompunerea hidrurilor metalice. Hidrurile metalelor alcaline şi 
alcalino-pămîntoase reacţionează cu apa la rece (cele de sodiu şi potasiu 
cu incandescenţă) pentru a pune în libertate hidrogenul. 

Hidrolitul este un produs comercial care conţine 90% hidrură de cal¬ 
ciu şi furnizează 1 m® hidrogen/kg (G. F. Jaubert — 1902). 
Aceasta este cea mai mare cantitate de hidrogen obţinută dintr-un kg 
de substanţă utilizată. 

Paladiul absoarbe hidrogenul de 982 de ori volumul său, redîndu-1 
prin încălzire la presiune joasă. 

Sursele de hidrogen industrial în ordinea importanţei lor sînt: redu¬ 
cerea apei cu cărbune, extracţia din gazele de cocserie, cracarea hidrocar¬ 
burilor naturale sau artificiale, electroliza apei, reducerea apei cu fier. 

Metode industriale. Electroliza apei. Descompunerea apei 
cu ajutorul curentului electric a fost realizată de A. C a r 1 i s 1 e şi W. 


4 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Nicholson-(1 800). Hidrogenul se poate obţine prin electroliză în 
cantităţi mici în laborator şi în cantităţi mari în industrie. 

Apa pură este un conductor slab de electricitate, care nu furnizează 
decîfc un curent slab de hidrogen la catod şi oxigen la anod. Din această 
cauză ea se acidulează cu acid sulfuric sau fosforic, cînd se folosesc elec¬ 
trozi de platină, sau se alcalinizează cu hidroxid de sodiu sau de potasiu, 
cînd se folosesc electrozi de fier. Se foloseşte o soluţie 1/10 acid sulfuric 
sau o soluţie alcalină 30%. 

Metoda furnizează hidrogen foarte curat, cu condiţia să se separe 
spaţiul anodic de cel catodic pentru a nu se amesteca oxigenul 
cu hidrogenul. în aceste sens, oxigenul care se degajă la anod este ab¬ 
sorbit de un anod oxidabil, sau se înconjoară electrodul negativ (car¬ 
bon, fier, nichel sau platină) cu o diafragmă ce poate fi un clopot de 
sticlă, un tub poros sau un carton de azbest care se opun difuziunii. 
Se folosesc în industrie catozi de fier şi anozi de fier sau de nichel. Reac¬ 
ţiile care au loc în acest caz constau în disocierea electrolitică a hidro- 
xidului de sodiu, dirijarea ionilor spre electrozi şi neutralizarea sarcini¬ 
lor. La proces participă ionii apei, deoarece şi aceasta este disociată elec¬ 
trolitic : 


NaOH = Na+ -i- HO“; II 2 () = 11+ -f HO 
Anoil: 2fIO“ 2c - 2HO şi 2HO = IU) + '/ 2 0 2 

Catod : 2H+ + 2c = 2H şi 211 = II 2 

Desigur că la conducerea curentului electric participă şi ionii Na + care 
cu HO“refac cantitatea de hidroxid. Oonductibilitatea specifică a solu¬ 
ţiilor supuse electrolizei trece printr-un maxim pentru o anumită concen¬ 
traţie, ce depinde de natura electrolitului. în practică se folosesc concen¬ 
traţii pentru care conductibilitatea favorizează un randament bun. 

Tensiunea de descompunere variază cu natura electrozilor, a electroli¬ 
tului, cu concentraţia şi cu temperatura (M . Le Blanc—1891). 

Legea lui J . Thomsen indică o forţă electromotoare de 1,48 V 
necesară descompunerii apei. Practic se ajunge pină la 2,8 V. Se 
adaugă supratensiunea anodică a oxigenului şi supratensiunea catodică 
a hidrogenului. Aceste supratensiuni depind mult de natura electrozilor. 

Reducerea vaporilor de apă cu fier. Reacţia se produce în două faze. 
Prima fază este cea în care se produce hidrogenul. Aceasta începe la 
100 °C, însă pentru a o amorsa »e încălzeşte fierul arzînd o cantitate mică 
de gaz reducător la 800 °C : 


3Fc + 4H a O = Fc 3 0 4 + 4H, \H = - 38,4 kcal/g 

A doua fază se referă la reducerea oxidului format cu gaz de apă (H .R . 
Trenker —1926) sau cu gaz de cocserie (H . J ii p t n e r —1920) sau 
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chiar cu gaz de aer, şi constă din două reacţii. Prima este slab exoter- 
mă şi a doua endotermă: 


Fe 3 0 4 + 4CO = 4CO, + 3Fe 
I’e 3 0 4 + 4H 2 = 3Fe + 1H 2 0 


AII = — 3 kcal/g 
A II = 38,4 kcal/g 


Este necesar un mic exces termic care se realizează arzînd o cantitate 
mică din gazul folosit (de apă, cocserie sau de aer), ce acţionează ca 
reducător pentru a încălzi o in¬ 


stalaţie din cărămizi refractare 
care încălzesc gazele de redu¬ 
cere. Au loc şi alte reacţii ase¬ 
mănătoare celor din furnalele 
înalte. Aparatele funcţionează 
alternativ : oxidare şi reducere. 

Fierul trebuie să aibă o mare 
suprafaţă de reacţie. Pentru 
realizarea acestei metode există 
diferite variante: A. Messers- 
chmidt, G . F . Jaubert, C. 

Delwick-Fleischer etc. în fig. 14 
este reprezentată instalaţia 
utilizată în ultima variantă. 

Vaporii de apă trec prin în¬ 
călzitorul 1 în retorta verticală 2 ce conţine fier şi care este încălzită 
la 800—900 °C. Hidrogenul degajat se răceşte în turnul 3. în faza a 
doua gazele reducătoare sînt trimise în încălzitorul 1 pentru a se încălzi 
şi apoi în retorta 2. 

Oasele de cocserie. în procedeul de preparare a cocsului pentru cup¬ 
toarele înalte se obţin produşi secundari volatili. Gazele cuptoarelor de 
cocs prezintă compoziţia medie dată în tabelul 12. 
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Tabelul 12. Compoziţia gazelor do «-Descrie 


Gazul 

j % 

p.f..°C 

y 

Gazul 

’ U 

p.f.. “C 

Hidrogen 

50 

-252,2 

l Oxigen 

1 

-182,9 

Metan 

i 24 

-164,2 

j Etilena + hidrocar- 
buri grele 

1 

-102,5 

Azot 

15 

-193,6 

jj Omologi ai CH 4 

1 


Oxid de carbon 

5 

-190 

lj Hidrogen sulfurat 

0,5 

- 60 

Dioxid de carbon 

3 , 

- 80 

| Benzen 

0,2 
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Interesanta este separarea gazelor cu putere calorifică slabă (H 2 ) 
sau nulă (N 2 , 0O 2 ) pentru obţinerea unui amestec (CH 4 , CO) cu putere 
calorifică de ti 000 cal/m 3 (G. Claude—1923) şi pe de altă parte 
pentru obţinerea amestecului necesar sintezei amoniacului. 

Separarea gazelor se bazează pe metoda K. R. von Linde şi meto¬ 
da G. Claude. Gazele comprimate la 15—25 atm sînt trecute prin ulei 
de parafină pentru reţinerea benzenului, apoi printr-o soluţie amoniaca- 
lă cârd reţine dioxidul de carbon şi hidrogenul sulfurat, prin apă pentru 
reţinerea alcaliilor antrenate şi în sfirşit printr-o soluţie de liidroxid de 
potasiu spre a reţine urmele de dioxid de carbon. Uscarea se face trecîn- 
du-le peste hidroxid de sodiu solid care reţine şi urmele de oxid de car¬ 
bon : 


CO - - XaOII = X'aCOOH 

Separarea prin lichefiere este favorizată de punctele de fierbere ale 
gazelor. O mare parte din oxidul de carbon se elimină prin spălare cu 
azot lichid (G . F a u s e r , L . C a s a 1 e ). Oxidul de carbon este dăună¬ 
tor catalizatorilor, din cauza disocierii: 

2CO î* 2C + 0 2 

Procentul de oxid de carbon trebuie coborît sub 0,1%. El se trans¬ 
formă in alcool metilic prin acţiunea hidrogenului sub presiune şi în pre¬ 
zentă de catalizatori. Alcoolul format se condensează şi este eliminat 
din gaze. Lichidele obţinute prin condensare fracţionată se distila şi se 
separă. 

Oxidul de carbon serveşte la sinteza alcoolului metilic, etilena la pre¬ 
pararea alcoolului etilic, iar metanul la 1100 °C, în prezenţă de nichel 
redus sau ferocrom, dă un amestec bun pentru sinteza alcoolului metilic : 

CH 4 + IIjOîî co + 3H 2 

La 300 °C, metanul şi vaporii de apă sînt trecuţi prin camerele de con¬ 
tact : CH 4 + 2H,0 = C0 2 + 4H 2 . în camere cu oxid de calciu sau oxid de 
magneziu are loc reţinerea bioxidului de carbon. 

Gazul de apă. Cocsul descompune vaporii de apă la roşu, rezultând 
gazul de apă : 

C + HjO «* CO -f H, AH = 32 kcal 

La temperatură joasă se obţine oxid de carbon din cauza echilibrului: 

2CO «* C - C0 2 AH = -40,8 kcal 

Prin acţiunea vaporilor de apă în prezenţa unui catalizator (Fe 2 O a activ- 
vat de 0r 2 O 3 sau MO) la 350 °C, aproape tot oxidul de carbon (pînă 
la 0,001%) se transformă în dioxid de carbon (conversia oxidului de car¬ 
bon) : 

11,0 + co «» co. : 2H 2 


AH = -10,1 kcal 
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Bioxidul de carbon se elimină treeîndu-1 printr-o soluţie de hidroxid 
alcalin (H. E. E. Aduni, E. C. Grendwood —1918). Apli¬ 
carea legii maselor arată că un exces de vapori de apă scade proporţia de 
oxid de carbon. Se utilizează un exces de 4—5 ori. La ieşirea din aparat 
vaporii de apă se condensează. Oxidarea oxidului de carbon şi eliminarea 
dioxidului de carbon se poate realiza printr-o singură operaţie, care are 
avantajul că pune în libertate şi o moleculă de hidrogen. Gazele se trec 
peste hidroxid de calciu (II) la 400—450°C : 

Hj+ CO + Ca(OH), = CaC0 3 + 2H, 

(latele naturale. Aceste gaze conţin uneori aproape numai metan. Des¬ 
compunerea termică a metanului are loc conform reacţiei reversibile : 

CU, «♦ C + 2Hj A II = — 17,87 kcal 

Bcacţia are loc în fază omogenă sau eterogenă (fier sau platină). Arderea 
unei părţi de carbon produce dioxid de carbon şi apă care intervin în 
reacţii complexe cu metanul. Conversia metanului cu apă favorizează forma¬ 
rea hidrogenului, conform reacţiei: 

Cil, + 2H,0 î» COj + 4H. MI = 39,5 kcal 

numai la temperatură înaltă. Aproape toate procedeele industriale folo¬ 
sesc catalizatori (nichel, ferocrom B.A.S.F.D.B.P.—1914). Se pot des¬ 
compune şi alte hidrocarburi. Poate avea loc o cracare a metanului şi după 
reacţiile următoare: 

2CI1, + 0 2 = 2CO + 4 H. MI = - 14 kcal 

Cil, - r COj = 2CO + 211. MI = 61 kcal 

Se mai foloseşte metanul gazelor de cocserie, reziduurile de la distilarea 
petrolului şi produşii secundari de la fabricarea uleiurilor (S.U. A. şi Canada 
procedeul G. Fauser). 

Procedeul F. 8. Liljenroth. Acest procedeu se bazează pe reacţia fos¬ 
forului eu apa. Pentru aceasta trebuie luate în considerare: obţinerea 
fosforului în cuptor electric, reacţia fosforului cu apa (1000°0) şi oxidarea 
oxidului de carbon (500°C): 

Ca 3 (PO,) 2 + 3Si0 2 + 5C = 1/2P, + 3CaSi0 3 + 5CO 
1/2P, + 8H 2 0 = 2H 3 P0 4 + 5H 2 
5CO + 5H 2 0 = 5C0 2 + 5H 2 

Metoda a făcut obiectul unor brevete (F. S. Liljenroth B. F. 1925, 
D.E.P. 1927). 

Proprietăţi fizice. La temperatura obişnuită, hidrogenul este un gaz 
incolor, inodor şi insipid. Hidrogenul este un amestec de izotopi cu pro¬ 
prietăţile izotopului dominant JH. Prin pierderea unui electron se trans- 
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formă în proton. El poate capta im electron pentru a se transforma în 
ionul H existent în hidrurile ionice. Baza protonului H + este r a^2 • 10 -13 cm. 
Baza ionului H“ este r âs 2,08-10“ 8 cm. Eaza covalentă a moleculei II S , 
calculată în teoria W. Heitler-F. Londoneste r = 0,74-KT 8 cm. Diametrul 
mediu de inpenetrabilitate fizică a moleculei H 2 este d 2,72.10~ 8 cm. 
Eaza primei orbite a lui N. Bohr este r = 0,58-10~ 8 cm. Energia de ionizare 
este foarte mare, ceea ce arată că hidrogenul este practic totdeauna eloctro- 
pozitiv : 

H - H+ + e 1 = 311,900 kcal (/ = 13,53 cV) 

Afinitatea electronică este foarte mică 

H + c = 11“ E — — 18,-1 kcal (A = 0,710 cV) 

în hidrurile alcaline şi alcalino-pămîntoase există ionul H . Electroliza lor 
în stare topită are loc cu formare de hidrogen la anod. Stările excitate 
ale atomului de hidrogen care furnizează spectrul hidrogenului sînt schema¬ 
tizate în fig. 46 (V. p. 172, Voi. I). Spectrul hidrogenului constă din seriile 
T. L y m a n (1924), J. J. Balmcr (1885), E. Paschen (1908), 
P. S. B r a c kett (1922) şi A. H. P f u n d (1924). Hidrogenul prezintă 
şi un spectru molecular ce corespunde celor două forme orto şi para 
(C. P o r 1 e z z a—1901). Energia de legătură Q a atomilor în molecula-gram 
este mare: 

Hj-»2H 0 = 103,100 kcal/mol (Q = 4,49 eV) 


Structura moleculei de hidrogen în teoria orbitalilor moleculari se 
reprezintă în fig. 15. 

Este cel mai uşor dintre toate gazele cunoscute. Densitatea sa în 
raport cu aerul este d = 0,06948 (A. Leduc). 
, Un litru de hidrogen la 0°C şi 760 mm Hg eîn- 

a- /s tăreşte 0,089850 g. 

~~H —X h<5 ' > ~H Hidrogenul este mai puţin compresibil 

— o o decît arată legea E. Bovle—E. Mariotte (II. 

Fig. 15 A m a g a t - 1893). 

Cînd presiunea tinde către zero, hidrogenul 
devine un gaz perfect, forţele intermoleculare scad. în aceste condiţii 

coeficientul de dilatare ia valoarea a. = _ 1 • 


Scara termometrică normală sau internaţională se bazează pe măsurarea 
presiunii la volum constant a unei cantităţi constante de hidrogen, care 
echilibrează la 0°C presiunea normală a unei coloane de mercur de 1 m lun¬ 
gime. Gradul centigrad este diferenţa- de temperatură care produce o 
variaţie de presiune a hidrogenului egală cu a suta parte din cea produsă 
între 0 şi 100°C. 

Fiind cel mai uşor gaz, hidrogenul difuzează foarte uşor prin orificii 
fine. Cînd hidrogenul difuzează intr-un alt gaz, el se încălzeşte. Viteza 
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de difuziune este proporţionala cu gradientul concentraţiei şi urmează 
legea lui Th. Graham-R. Bunsen. Difuziunea nu are loc numai în 
alte gaze, ci şi în metale (Al, Ni, Fe, Pt, Pd). Se admite că hidrogenul 
adsorbit se găseşte disociat în protoni şi electroni. Protonii sînt cei ce 
migrează în metale atunci cînd este vorba de hidrogen format prin electro¬ 
liză (G. Sutra şiE. Darmois — 1948). 

O experienţă care demonstrează difuziunea 
hidrogenului printr-un vas poros 1 este dată în 
fig. 16. 

Hidrogenul este foarte puţin solubil în apă. 

Coeficientul său de absorbţie medie este 0,0198 
între 0 şi 20°C. Este ceva mai solubil în alcool, 
triclorură de aluminiu, clorură de litiu, diclo- 
rură de calciu, clorură de potasiu şi clorură de 
sodiu. Cloroformul, benzenul, nitrobenzenul şi 
alte substanţe organice sînt dizolvanţi mai 
buni. Solubilitatea creşte practic liniar cu 
presiunea. 

încălzind metalele şi lăsîndu-le să se ră- ^ 
ceaşcă în hidrogen sau aşezînd metalul la polul 
negativ al unui voltametru cu apă, o parte din 
hidrogen rămîne în metal. Cantitatea de hidro¬ 
gen reţinută depinde de starea metalului şi 
creşte cu suprafaţa sa. Hidrogenul astfel fixat 
posedă o reactivitate chimică specială. Pentru 
o serie de metale (Ag, Al, Cu, Fe, Mg, Au, 

Pt, Pb) volumul de hidrogen absorbit este de Fig. 16 

ordinul volumului metalului. Platina forjată 

absoarbe de la 376 la 643 ori volumul său.Hidrogenul se înserează 
în reţeaua metalului şi o dilată, ceea ce afectează o serie de proprietăţi. 
Aliajele Pd-Au şi Pd-Ag dizolvă hidrogen. Cantitatea maximă se obţine 
pentru anumite raporturi ale componenţilor. Adsorbţia hidrogenului 
pe cărbune de lemn este cu atît mai puternică cu cit presiunea creşte şi 
temperatura scade. Aceasta are loc rapid la suprafaţă şi lent în interior. 
Fixarea are loc cu o căldură de activare care este conservată în parte de 
atomul adsorbit (chimiosorbţie), ceea ce explică reactivitatea sa crescută. 
Căldurile de adsorbţie de ordinul 10 000 — 20 000 calorii sînt de ordinul 
căldurilor degajate în reacţiile chimice. A. S i e v e r t s şi H. Bruning 
(1931) au arătat că există două feluri de hidrogen adsorbit, unul în masa 
metalului în stare atomica, şi o porţiune la suprafaţă în stare moleculară. 

Raporturile căldurilor specifice dau valori de ordinul y = Cp - = 
=1 : 40. Aceasta reflectă faptul că hidrogenul este un gaz diatomic. 
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Dintre toate gazele, hidrogenul conduce cel mai bine căldura. Aceasta 
se datoreşte căldurii specifice, foarte mare în raport cu alte gaze. în cazul 
hidrogenului C v =5/2 cal/grd.mol, iar în cazul azotului C n =5/28 cal/grd.mol. 
Pentru a încălzi un gram de hidrogen cu un grad este necesară o 
cantitate de căldură de 14 ori mai mare decît cea necesară pentru a încălzi 
aceeaşi cantitate de azot cu un grad. Aceasta rezultă din faptul că un gram 
de hidrogen conţine de 14 ori mai multe molecule decît un gram de azot 
(legea A. Avogadro). 

Conductibilitatea termică a hidrogenului este de 6,5 ori mai mare 
decît a aerului. Aceasta creşte cu presiunea. Prin această proprietate, 
hidrogenul se apropie de metale. Un tub de platină înroşit, aşezat într-un 
tub de sticlă, încetează de a mai străluci dacă se trece prin tub un curent 
de hidrogen. Hidrogenul se încălzeşte prin efect J. P. Joule—W. Thomson 
la temperatură obişnuită. 

Indicele său de refracţie în lumină albă este n = 1,000137. 

Constanta dielectrică a hidrogenului, în condiţii normale, este 
e = 1,0002697. Hidrogenul este diamagnetic cu Xm = — 4,0051.10“* 
motiv pentru care atomul de hidrogen contează în combinaţii cu valoarea- 
X a = —2,00. IO -6 (P. Pascal, A. P a c a u 11, J. Hoarau - 1951). 

Hidrogenul a fost multă vreme considerat un gaz permanent. L. C ai 1- 
1 e t e t (1877) l-a lichefiat prin destindere de la 280 atm, la o tempera¬ 
tură calculată, mai mică decît —200°C. K. Wroblewski (1885) l-a 
obţinut ca un lichid transparent şi incolor tot prin destinderea gazului 
răcit cu azot lichid la —2lo°C. Punctul său de fierbere la presiunea obiş¬ 
nuită este —252,77°C. Temperatura critică t c = — 239,92°0 şi presiunea 
critică p e = 12,8 atm. Este cel mai uşor lichid. Se conservă în vase J. Dewar 
cu manta triplă. Evaporarea sa rapidă permite să se atingă temperatura 
de solidificare. Hidrogenul lichid nu conduce curentul electric. Densitatea 
hidrogenului lichid la punctul de fierbere este d = 0,0700. Căldura speci¬ 
fică la 257,4°C este C p — 1,77. Căldura de vaporizare la presiunea de fierbere 
şi punctul de fierbere—252,78°C este A H v = 109,65 cai/g (H. L. Johns- 
ton, J. T.Clarke şi E. M. C a r r — 1950). 

Evaporînd hidrogenul lichid sub 50 mm Hg el se solidifică sub forma 
unui compus solid, incolor şi transparent. Punctul său de topire este 
—257,3°C. Căldura de topire este AH { =15 cal/g. Cristalizează în sistemul 
cubic. 

Se cunosc trei izotopi cu numere de masă 1, 2, 3. Ultimul este instabil 
şi deci radioactiv. Al doilea se poate separa industrial. Aceştia se numesc 
protiu 1H, deuteriu rD şi tritiu ÎT. Hidrogenul molecular este de două 
feluri : orto şi parahidrogen. Hidrogenul greu prezintă şi el forme orto şi 
para. De asemenea se cunoaşte hidrogenul activ şi ionii: H + şi H“, şi H*". 

Forme al o t r o p e ale hidrogenului. Orto şi parahidro- 
genul. Hidrogenul prezintă o alotropie dinamică. Aşa-numitul spectru 
secundar al hidrogenului, este un spectru de bandă de rotaţie-vibraţie 
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moleculară, care permite tragerea unor concluzii importante. Liniile sînt 
alternativ strălucitoare şi pale, ceea ce l-a condus pe B. Mecke (1924— 
1929) să admită existenţa a două forme alotrope, orto şi parahidrogen. 
D. M. Dennison (1927) a dedus existenţa celor două forme din va¬ 
riaţia căldurilor specifice cu temperatura. La temperaturi joase, căldura 
specifică a hidrogenului gazos este mult mai mică decît ar trebui să fie 
pentru un gaz biatomic, conform teoriei cinetice. Hidrogenul obişnuit con¬ 
stă din 3/4 ortohidrogen şi restul parahidrogen. 

Existenţa celor două forme nu se poate explica prin diferenţa în gra¬ 
dul de polimerizare, fiindcă densitatea este aceeaşi. W. Heisenbergşi 
F. Hund au explicat existenţa celor două forme prin mecanica cuantică, 
admiţînd că nucleul atomic posedă un spin. Cînd spinii nucleari sînt para¬ 
leli, specia respectivă se numeşte ortohidrogen, cînd ei sînt antiparaleli 
specia respectivă se numeşte parahidrogen. Un spin rezultant j este de 
(2j + 1) ori degenerat şi vor fi posibile, într-un cîmp magnetic, atîtea 
orientări 8 cîte numere sînt în seria : j, j— 1, ... 1, 0, —1, ..., —j. Pentru 
ortohidrogen j = 1 şi 8 = 3, pentru parahidrogen j = 0 deci 8 = 1. Deci 
este de aşteptat ca spectrul ortohidrogenului să fie de trei ori mai intens 
decît al parahidrogenului. 

O schemă sugestivă a celor două forme este dată în fig. 17. 

Nucleele din molecula biatomică suferă o rotaţie, care le conferă un moment 
magnetic, deci un spin. Momentele pot fi antisimetrice pentru orto şi 
simetrice pentru para. 



Energia de rotaţie a unei molecule este E = j(j-fl) 0 unde j 

ti--/ 

este un număr întreg, iar / momentul de inerţie. Valoarea lui j este pară 
pentru parahidrogen şi impară pentru ortohidrogen, ceea ce înseamnă 
valori energetice diferite pentru cele două specii, de unde decurge căldură 
specifică diferită, condnctibilitate termică diferită etc. La zero absolut, 
moleculele au cea mai joasă energie, j—0, ceea ce arată că aici este stabil 
parahidrogenul. 

K. T.Bonhocfcr şi P. H a r t e c k (1929) au obţinut parahidro¬ 
gen pur ţinînd hidrogenul normal la —251,98°C, timp de 20 min, în pre¬ 
zenţa cărbunelui activ drept catalizator. Transformarea formei orto în 
formă para se urmăreşte la temperatură joasă prin variaţia căldurii speci¬ 
fice. Parahidrogenul este destul de stabil la temperatura obişnuită. 
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Parahidrogenul posedă un spin rezultant care introduce interacţiuni 
ce jenează rotaţia liberă a moleculelor. Deşi forţele intermoleculare scad, 
creşte volatilitatea şi volumul său in raport cu ortohidrogenul. Căldura 
specifică a paraliidrogenului este mai mare decît a ortoliidrogenului. Valoa¬ 
rea mică a căldurii specifice a ortohidrogenului la temperaturi joase este 

cauza pentru care hidrogenul 
lichid se conservă greu. Para¬ 
hidrogenul are o conductibilitate 
termică mai mare decît hidro¬ 
genul obişnuit. 

Proprietăţile chimice ale, 
formelor orto şi para sînt iden¬ 
tice cu ale hidrogenului natural 
deoarece echilibrul se realizează 
înainte de reacţie şi pentru că 
înainte de reacţie molecula de 
hidrogen se disociază în atomi. 
Echilibrul: 



ÎL 


- 1 1•». i 


este influenţat de temperatură (fig. 18). La zero absolut proporţia de 
para hidrogen este 100% şi scade cu creşterea temperaturii pînă la 25%. 
Deci se poate studia parahidrogenul pur şi nu se poate studia ortohidro¬ 
genul pur care nu se poate obţine. Deplasarea spre dreapta este favorizată 
de o substanţă paramagnetieă sau feromagnetică conjugată cu o mare 
putere absorbantă. 

Hidrogenul atomic. A fost obţinut de R. W. Wood (1922) prin des¬ 
cărcări electrice sub cîteva mii de volţi şi 0,3 — 20 A la presiune medic 
de 0,5 mm Hg. Acţiunea de recombinare pe perete se anihilează cu o soluţie 
de acid fosforic. Dovada formării hidrogenului atomic este apariţia spec¬ 
trului J. J. Balmer. 

în acelaşi timp G. C a r i o şi J. F ranck l-au obţinut prin sensibili¬ 
zare fotochimică iradiind hidrogenul cu lumina ultravioletă a lămpii de 
mercur (X = 2 337,6 A). 

La temperaturi curente (1 200°C), densitatea în raport cu aerul este 
0,0695, deci 0,0695 x 29 = 2. Aceasta înseamnă că la 1 200°C hidrogenul 
nu este disociat. Abia la 6 000°C disocierea este totală (tabelul 13). 

I. Langmair (1926) l-a obţinut prin disociere termică. Studiul 
spectrului secundar al hidrogenului permite stabilirea condiţiilor echili¬ 
brului de disociere. După T. L a n g m u i r , starea echilibrului la presiunea 
de 1 atm este dată în fig. 19. 


h, 2 H 


A// 103,6 kcal 
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Procedeul I. Langmuir pentru a obţine hidrogen atomic constă în a sufla 
hidrogen molecular într-un arc voltaic cu electrozi de wolfram (p.t. = 
= 3 370°C). Hidrogenul se disociază în atomi care la recombinare pe un 
metal produce temperatura de 4 000°C. Atmosfera fiind reducătoare poate 
fi utilizată într-o serie de cazuri. S-au topit astfel: molibdenul, wolframul, 

tantalul, dioxidul de toriu. Suflă¬ 
torul I. Langmuir se utilizează în 
industrie. Un suflător de laborator 
este construit de Cuelleron (fig. 20). 

W. Stei ne r (1935) a arătat 
că’atomii nu se pot combina decît 



Tabelul 13. Disocieren hidrogenului 


T. °K 



m 

2000 

0.1 

4000 

62 

3000 

9 

5000 

95 

3500 

34 

0000 

98,8 


prin şoc triplu din cauza cantităţii mari de căldură care s-ar degaja. 
Efectul de perete este slab pentru nemetale şi puternic pentru metale, 
atît de puternic îneît acestea se pot topi. Devin incandescenţi şi o serie 
(le oxizi : oxidul de magneziu, alumina, torina etc. 
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Reacţiile hidrogenului atomic se studiază în vase de tip K.F. Bonlio- 
cffer (1925) (fig. 21). Prin tubul 1 se introduc reactivi gazoşi. Pentru reac¬ 
tivi lichizi şi solizi se închide tubul 1 şi se depune lichidul sau solidul 
intr-o capsulă în balonul de reacţie 2. Se formează la rece hidruri de potasiu 
şi sodiu şi se acoperă cu hidrură suprafeţele metalelor : Ag, Be, Ga, In, 
Ta, Sn, As, Sb. Sulful, telurul, arsenul şi fosforul se transformă în hidrogen 
sulfurat, telurat, arseniat şi fosforat, la temperatura ordinară. Ilalogenii 
reacţionează la rece şi la întuneric. Un exces de hidrogen atomic descom¬ 
pune acizii halogenaţi: 

hci + n = Hj + ci 
CI + H = HCI 
2H - H 2 

Cu oxidul de azot, la temperatura aerului lichid, se formează un compus 
galben, exploziv, de compoziţie probabilă (H \<>). Cu oxidul de carbon 
şi dioxidul de carbon rezultă glioxal şi respectiv acid oxalic : 

CO + H• = HCO• 2HCO- = CHO - CHO 

CO, + H- = • C0 2 H 2• CO.H = C0 2 ll - C0 2 II 

Hidrogenul atomic transformă parahidrogenul în ortohidrogen : 

Hf + (Ht -IU) -> (H f — H t ) -r IU * 

Reacţia cu oxigenul este o etapă in combustia hidrogenului normal. Dacă 
se introduce hidrogen atomic in oxigen se formează uneori cu explozie, apă 
şi apă oxigenată, prin intermediul radicalului liber H0 2 . Se admit următoa¬ 
rele reacţii de formare a apei oxigenate: 

H- + 0 2 = HOj IIOj +H. ->H — O — O-H 

Reacţiile hidrogenului atomic cu substanţele organice au fost amplu 
studiate. 

Hidrogenul în stare născîndă. Hidrogenul obţinut în unele reacţii 
chimice are acţiune hidrogenantă asupra unor substanţe care nu se reduc 
cu hidrogen gazos obişnuit. Se pare că acest hidrogen posedă o stare mai 
bogată în energie şi se numeşte hidrogen in stare născîndă (stătus nascendi). 

Hidrogenul in stare născîndă se formează în reacţia metalelor alcaline, 
alcalino-pămîntoase şi a amalgamelor lor asupra apei şi în reacţia magne- 
ziului, aluminiului, a unei pulberi de zinc şi cupru asupra apei. Hidrogenul 
obţinut prin acţiunea acizilor sulfuric, clorhidric şi acetic diluat, asupra 
zincului, fierului, staniului, reduce derivaţii azotaţi la amine. Hidrogenul 
obţinut prin electroliză prezintă o activitate ce depinde de natura meta¬ 
lului catodului, adică de supratensiunea locală. Există un paralelism între 
supratensiune şi activitatea hidrogeunului atomic eliberat. 

Hidrogenul care rezultă din acţiunea zincului asupra acizilor reduce 
cromaţii, permanganaţii şi clorura de fier (III), iar cu sărurile de arseu şi 
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antimoniu se formează arseniat şi liidrogeu autimouiat. Hidrogenul care se 
formează în reacţia dintre fier şi acid acetic reduce nitrobenzenul la anilină. 
In mediu alcalin, azotaţii sînt reduşi cantitativ la amoniac. 

S-a admis, altă dată, că hidrogenul iu stare născîndă îşi datoreşte acti¬ 
vitatea faptului că în momentul degajării, din cauza căldurii reacţiei exo- 
terme, moleculele sale au o viteză cinetică mai mare sau s-a considerat 
că este vorba de un sistem reducător în care degajarea de hidrogen este o 
reacţie colaterală. Se pare că este vorba de o descărcare a protonilor de 
către electronii metalului, ceea ce determină starea atomică, sau de o 
adsorbţiepe metal, proces în care se formează hidrogen atomic. în orice caz 
este vorba de o repartizare a atomilor liberi între mediu şi metal, de un 
echilibru al lor cu moleculele de hidrogen reformate. 

Starea de hidrogen atomic, care se polimerizează repede trebuie 
demonstrată. S-a atribuit activitatea remarcabilă a hidrogenului în stare 
născîndă şi faptului că se formează bule de gaz foarte mici in care conform 
legilor capilarităţii presiunea este mare. Se ştie că hidrogenul sub presiune 
l-educe unele săruri metalice (Agî<0 3 ) pe care el nu le reduce la presiunea 
obişnuită. 

Forme ionizate libere. Protonul H + . Protonul este o parti¬ 
culă foarte mică cu raza de circa l-10“ 13 cm. A fost numit atom de elec¬ 
tricitate pozitivă pînă în anul 1933, cînds-a descoperit pozitronul (C. D. 
Anderson — 1932). Protonul se obţine în tuburi de descărcări elec¬ 
trice, dacă în acestea se găseşte hidrogen rarefiat. Ia naştere prin bombar¬ 
darea parafinei de exemplu cu deutoni sau neutroni. E. Eutherford 
(1909) l-a obţinut prin reacţia : 

ŞHe + “N = ;h+ no 

P. M. S. B 1 a c k e 11 (1925) l-a identificat definitiv. Ia naştere in mod 
spontan din cîţiva izotopi radioactivi artificiali. Se pare că ia naştere in 
electroliză în formă incipientă, apoi se transformă în hidrogen atomic 
unindu-se cu metalul şi apoi în hidrogen molecular. Are viaţă scurtă 
transformîndu-se prin captură de un electron. Este un acceptor puternic 
de electroni adiţionîndu-se la dublete libere spre a forma săruri „onium” : 

H s 0 + H+ = H 3 0+ ionul hidroxoniu) 

N 2 H 4 -f H+ *= N 2 H + (ionul hidraziniu) 

NHj H+ = NH+ (ionul amoniu) 

C 2 H 6 OH + H+ = C 2 HgOHj (ionul ctilliidroxoniu) 

Formarea ionului oxoniu explică puterea ionizantă a apei faţă de aci¬ 
zi şi efectele termice care se observă la dizolvarea acizilor in apă. Existenţa 
ionului H 3 0 + în reţele cristaline s-a demonstrat, prin determinări de rezonan¬ 
ţă magnetică nucleară, prin spectre în infraroşu şi Raman ale unor liidraţi 
solizi ai unor acizi (H 3 OF, H 3 0C1, H 3 OBr, H 3 OI, H 3 CC10 4 , H 3 0N0 3 etc.). 



■62 


GRUPA A VII-A PRINCIPALA. HIDROGENUL 


Ionul negativ II". Atmosfera solară prezintă un sistem de benzi de ab¬ 
sorbţie caracteristice ionului H - (D. Cbalonge, V. Ivourganoff — 
-1 946). J. J. T h o m s o n (1 911-1 912) l-a găsit în tuburile de descărcări 
electrice şi a fost pus în evidenţă prin spectrografia de masă. Baza sa este 
r = 1,45 A. Există în hidrurile ionice (LiH, SrH 2 etc.). Poate fi considerat 
că se formează intr-un proces de oxido-reducere : 

2 Li + H, = 2 LiH 

Ionul moleculă H 2 h . în tuburi de descărcări electrice cu un eînp de 
.500 — 2 500 V/cm, protonul se combină cu molecula H 2 dînd ionul if i. 
care în cîmpuri mai intense trece parţial în IL şi parţial este distrus. 
O. Dakshiramurti (1 947) consideră că la 1 120 V/cm există radi¬ 
cali H. şi Hj. 

L. Pauling (1928) şi B. G. D i c k i n s o n (1933) au studiat legă¬ 
tura monoelectronică, din această moleculă-ion. S-a evaluat teoretic ener. 
gia de legătură la 61 kcal/mol în loc de 103,4 kcal/ mol în moleculă H 2 
(E. A. Hy 11 e r a a s—1931, G. .J a f f 4—1934). Distanţa interatomică 
este 1,06 A în loc de 0,75 A în molecula de hidrogen. Trebuie să reacţioneze 
greu cu molecula de hidrogen conform reacţiei: 

n+ + h 2 =h+ + H- 

Ionul moleculă H 3 + . Se pare că molecula H 3 se formează anterior mole- 
culei-ion H/ (B. C o n r a d—1932). Mulţi autori au contestat existenţa aces¬ 
tei molecule. Energia ionului moleculă H 3 + s-a calculat prin metodele meca¬ 
nicii cuantice. S-a arătat că reacţiile : 

Hj + H+ = H + Aii = 46,8 kcal minimum 

H 2 -f H+ = 11+ + H Ai/ = 11 kcal sau 38 kcal 

sînt exoterme şi probabile (J. Hirschfelder, D. Stevenso n—1938). 
Se consideră că acest ion are o formă triunghiulară cu distanţa interato¬ 
mică r = 0,85 A. Spectrografia de masă l-a 
pus în evidenţă . H. L u h r (1935) a arătat 
că sub o presiune relativ înaltă toţi ionii 
H s + trec în II.,' sub acţiunea descărcărilor 
electrice. Ionul negativ moleculă H a _ se pare 
că nu există. Molecula H 2 care nu a fost 
izolată a fost numită hizond. 

Reacţiile chimice ale hidrogenului. Hi¬ 
drogenul formează legături puternice cu 
fluorul, oxigenul, clorul, sulful, carbonul, 
bromul (tabelul 14). La rece, hidrogenul 
gazos nu produce decît un număr redus de 
reacţii. Cînd legăturile din moleculă sînt 


Tabelul 14. Kuerj)ia şi distanţele 
i nteratomice ale legăturilor hidro* 
genului eu diferite elemente 


Kleuientul 

<i . A 

K. kcal/N ») 

Fluor 

0,92 

! 147,5 

Oxigen 

0,96 

110,2 

Clor 

1,28 

102,5 

Sulf 

1,34 

87.5 ** 

Brom 

1,42 

87,3 

tiarbon 

1,08 

87,3 


N reprezintă numărul lui Avo- 
ijadro 
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rupte sau relaxate, prin iradiere cu lumină ultravioletă la temperatură 
înaltă, efluvii electrice, scintei, adsorbţie, ocluziune în prezenţă de 
catalizatori, hidrogenul reacţionează uşor. 

Hidrogenul ocupă o poziţie specială în rîndul elementelor. Este 
electropozitiv sau electronegativ, după reactantul cu care reacţionează, 
în acest proces se stabilesc pe de o parte legături eovalente şi pe de altă 
parte legături mai mult sau mai puţin ionice. 

La rece şi în absenţa luminii, hidrogenul gazos se combină cu fluorul 
gazos, cu flacără, formînd acid fluorhidric (H. Moissan-1 801) : 

H 2 + F* = 2 HF Ml = - 64 ± 1 kcal 

Reacţia are loc chiar la —250°C cînd fluorul este solid şi hidrogenul este 
lichid. Viteza de reacţie depinde de materialul de construcţie a vasului de 
reacţie. Cînd acesta este de magneziu la temperatura obişnuită şi la întune¬ 
ric nu are loc nici-o reacţie (M. Bodcnstein-1 037). 

Clorul gazos nu reacţionează cu hidrogenul decît peste I00°C, iar în 
prezenţa luminii cu explozie printr-o reacţie înlănţuită (M. Bodenstcin 
1 013). Cu bromul reacţia începe peste 100°C sau la 100°C în prezenţa lumi¬ 
nii, iar cu iodul peste 200°C în prezenţa azbestului platinat. Intensitatea 
reacţiei scade de la fluor la iod. Echilibrele omogene ale hidrogenului cu 
clorul, bromul şi iodul au fost studiate de W. Nernst (1000). 

Hidrogenul se combină cu oxigenul la rece numai în contact cu o fia* 
cară sau în prezenţa unui catalizator (burete de platină, burete de paladiu). 
H. C a v e n d i s h (1781) a observat că se obţin astfel vapori de apă uşor de 
condensat. Reacţia hidrogenului cu oxigenul începe la 180°C, este lentă la 
300°C (şi explozivă între 550 şi 840°C. Temperatura flăcării este de 
circa 3000°C. Studiul echilibrului: 

ll a + 1 / 20 S 5 £H 2 0 Mir- 58 kcal/mol 

arată că reacţia aceasta este în orice caz mai complexă. Cinetica procesului 
se discută pe baza unui mecanism în lanţ. Anihilînd acţiunea peretelui prin 
acoperire cu sublimat de clorură de potasiu, M. Prettre şi P. L a f i 11 e 
(1020) au arătat că în fază omogenă este valabilă schema lui F. H a b e r : 

1I 2 -f 0 2 -V2 0II Reacţie «le iniţiere 

OII-i- H 2 -*H 2 0 i II | 

j Reacţii de propagare şi ramificare 

H -f Oj ML -*H 2 0 | OH J 

Reacţia după care are loc combustia explozivă la care participă hidrogenul 
provenit din disociere termică este : 


2H + 20 a -J 2I Ij-*.20H + H -f H a O, 4- H 
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Aceasta se poate ramifica după schema (W. Seinenof f—1927, C. N. 
H im shelwoo d—1933): 



Şi această schemă este comentată (B. L e w i s, G. v o n E 1 b e-1942). 

Hidrogenul reacţionează cu sulful şi selenul la peste 250°C, iar cu telurul 
la 400°C. Keacţia cu azotul se produce sub acţiunea scînteilor sau efluviilor. 
Mărimea presiunii şi catalizatorii favorizează reacţia. 

M. Berthelot (1882) a realizat combinarea hidrogenului cu car¬ 
bonul producînd un arc voltaic între electrozi de cărbune în atomsferăde 
hidrogen. Se formează acetilenă. La 1 200°C se formează metan (reacţie 
reversibilă). Combinaţiile hidrogenate ale semimetalelor (As, Sb, Si, Ge, B) 
nu se pot obţine direct din elemente. La tempratura la care viteza de reac¬ 
ţie este mică, aceste combinaţii se descompun. 

Hidrogenul reacţionează cu metalele formînd o mare varietate de com¬ 
puşi, de la hidruri saline, compuşi interstiţiali de tipul aliajelor, pînă la pro¬ 
duşi de adsorbţie. Metalele alcaline şi alcalino-pămîntoase reaţionează la 
circa 300°C. 

Hidrogenul a fost considerat multă vreme prototipul agenţilor reducă- 
tori. El poate deplasa multe metale din compuşii lor cu oxigenul, clorul, 
sulful, cînd reacţia respectivă este exotermă. Astfel sînt reduşi la diferite 
temperaturi: oxidul de argint, paladiu, cupru, plumb, cadmiu, nichel, anti¬ 
moniu, cobalt, fier. Pentru un metal care formează mai mulţi oxizi, se reduce 
mai uşor oxidul superior. în principiu, hidrogenul reduce oxizii a căror 
căldură de formare este mai mică decît a apei. Există unii oxizi care au 
căldură de formare mai mare decît a apei (ai metalelor alcaline, alcalino- 
pămîntoase, aluminiului cromului, fosforului, borului şi siliciului). Aceştia 
sînt reduşi greu de hidrogenul molecular chiar la temperatură înaltă şi sub 
presiune. Clorurile de argint şi de paladiu (II) sînt reduse uşor şi în mod 
discutabil cele de platină (IV), aur şi fier trivalent. Hidrogenul gazos reduce 
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azotatul de argint la argint şi acid azotic, sulfatul de sodiu la sulfura de sodiu 
(650 — T00°C). Bl reduce bromurile, iodurile şi sulfurile : 

<°c 

Sb 3 S 3 + 3 H. = 2 Sb + 3 SH 3 

Sub presiune înaltă (100 — 200 atm) şi la cald hidrogenul molecular 
deplasează metalele mai nobile decît el din soluţiile sărurilor lor (W. W. 
I p a t i e f f). 

Hidrogenulare importante proprietăţi hidrogenante. Fr. K u h 1 m a n n 

(1838) a arătat că dintr-un amestec de oxizi de azot şi hidrogen în prezenţa 
huretelui de platină se poate obţine amoniac.H. Debuşa executat prima 
hidrogenare catalitică : din acid cianhidric şi hidrogen pe negru de platină, 
a obţinut metilamină. Hidrogenarea catalitică a substanţelor organice a 
fost pusă la punct de P. Sabat ier (1 897). Sinteza amoniacului din 
elemente favorizată de presiuni înalte, temperaturi joase şi catalizatori 
(P. 11 a b e r—1 900), hidrogenarea cărbunelui (F. Bergiu s—1920) spre 
a obţine compuşi analogi pet rolului, sinteza metanului din hidrogen şi oxid 
sau dioxid de carbon (P. S a b a t i e r şi J. B. S e n d e r e n s—1902), sin¬ 
teza unor amestecuri de aldehide, cetone, acizi, alcooli din oxid de carbon 
şi hidrogen (F. F i s ch er , H. Iropsch-1 926) sînt cîteva realizări. 
Nichelul Baney (aliaj nichel-aluminiu atacat de soda caustică) este un 
catalizator deosebit de activ în reacţiile de hidrogenare. 


HIDRURI 

Combinaţiile binare ale hidrogenurii eu diferitele elemente numite hidru- 
ri se clasifică în mai multe categorii : hidruri ionice, moleculare, interstiţi- 
ale. Pe lingă acestea hidrogenul mai formează anioni hidrogenaţi şi hidruri 
radicali. Această clasificare nu este riguroasă şi nu corespunde în mod nece¬ 
sar unei deosebiri de structură. 

11. M o i s s a n a fost primul care a descris hidruri definite. Metalele 
alcaline se combină direct cu hidrogenul dînd hidruri definite. Liţinl arde 
m hidrogen dind hidrura delitiu(A. (lunt z—1896), sodiul, potasiul, rubi- 
diul şi cesiul dau la 360°C hidrurile respective (H. M o i s s a n—1902 —1903) 
Calciul arde in hidrogen la roşu închis formînd dihidrura de calciu CaH 2 
(11. M o i s s a n—1899), iar stronţiul formează dihidrura de stronţiu SrH 2 
(A. (Junt z—1901 — 1902). Ulterior s-au măsurat: căldura de formare, 
densitatea, tensiunea de disociere, structura cu raze X, volatilitatea, conduc- 
tibilitatea electrică etc., proprietăţi care fac posibilă clasificarea de mai sus. 

Hidruri ionice. Combinarea directă a hidrogenului eu metalele alcaline, 
alcalino-pămîntoase şi eu lantanidele are loc la temperatură mai mult sau 
jnai puţin înaltă rezultînd corpuri solide ca : KH, CaH 2 , LaH 3 . Căldura 
de reacţie a calciului, stronţiului şi bariului cu hidrogenul este atît de mare 
incit se ajunge la incandescenţă. Aceste hidruri se pot considera ca săruri 
ale unui acid foarte slab Il 2 întrueît ele hidrolizează integral: 

KH + H,0 = KOII + II 3 


5 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Această reacţie permite prepararea hidrogenului, din care cauză di hidrara 
de calciu CaH 2 a primit numele de hidrolit. 

Aceste hidruri sînt reducători puternici. Ele transformă acidul carbonic 
în acid formic, acidul sulfuros In ditionos. Hidrura de sodiu reduce sulfaţîi la 
sulfuri şi acidul sulfuric lahidrogen sulfurat. G. N. L e w i s (1910) a bănuit 
caracterul conductor al hidrurii de litiu, însă abia CI. P e t e r s (1923) a 
arătat că electroliza ei în stare topită are loc cantitativ, conform legii lui 
M. Faraday. Dihidrurade calciu se comportă la fel (K. C. Bardwel I— 
—1922). în aceste hidruri ionice, hidrogenul funcţionează ea anton H“ ce 
migrează la anod, în cîmp electric. 

Ulterior s-a precizat cu raze X căhidrurile alcaline cristalizează într-o 
reţea de tip clorură de sodiu, iar cele alcalino-pămîntoase în sistemul orto- 
rombic (tabelul 15). Distanţele interatomice măsurate în hidrurile alcaline 
arată că ionul hidrură are o rază de 1,54 Â, puţin mai mică decît a ionului 


Tabelul 15. Proprietăţi ale unor hidruri .saline 


Sarea 

1 Structura 

( uldura de 
formare 
kcal/mol 

j Distanta 

1 M - II 

! A 

1 Raza H~ 

Â 

LiH 

! Tip XaCl 

21,7 

2.01 

1,35 

NaH 


14,4 

2.44 

1,47 

KH 


14,2 

2,85 i 

1,53 

RbH 


20,3 

3,02 

1,53 

CsH 

i 

19.0 

3.19 | 

1,50 

Caii., 

Ortorombic 

46.6 


— 

SrH 2 


42.2 

— 

— 

BaH 2 | 

” 

41,0 

- 

- 


clor. Stabilitatea hidrurilor ionice scade în grupă de sus în jos şi în perioadă 
de la stînga la dreapta. Dintre hidrurile ionice ale grupei I şi a Il-a princi¬ 
pală se pare că trebuie excluse cele de beriliu şi magneziu, care prin proprie¬ 
tăţile lor indică nu anumit caracter covalent. Ambele sînt solide nevolatile, 
insolubile în dizolvanţi organici. Ele par polimerizate prin legături de hidro¬ 
gen similare boranilor : 


-H/ 


Hidruri moleculare. Elementele din grupele III, IV, V, VI şi VII prin¬ 
cipale formează hidruri moleculare. Cu excepţia taliului (a cărui hidrură 
este necunoscută) toate celelalte metale din aceste grupe au posibilitatea 
să dea hidruri cu proprietăţi asemănătoare hidrurilor nemetalelor. Keacţia 
directă are loc uneori cu mare degajare de căldură (fluor, clor, oxigen). 
Uneori este necesară intervenţia temperaturii şi a presiunii (azot, fosfor, 
sulf). Cînd aceste combinaţii sînt solubile în apă se comportă fie ca acizi, 
fie ca baze. Aciditatea descreşte de la dreapta la stînga în sistem. Sinteza 
este din ce în ce mai dificilă în fiecare grupă de sus în jos. 
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F. P aneth a preparat aceste iiidruri prin acţiunea hidrogenului 
atomic asupra metalului, servind de obicei drept catod, intr-o soluţie acidă. 
Hidrura se obţine cu hidrogenul degajat. S-au separat în acest fel hidrurile 
volatile PoH 2 (F. P anet h 1918 — 1922), SnH 4 (F. P a n e t h —1923), 
PbH 4 , GeH 4 , (A1H 3 ) 4 (E. Wiber g, J. L. S t e ch er — 1942), G%H 6 , 

Formula lor generală este MH 8 - W , unde n este numărul grupei (4, 5, 
b şi 7). Toate aceste hidruri sînt volatile cu excepţia (AUJ 3 ) n care nu este 
volatilă şi nici solubilă, fiind un polimer. Hidruri tipic covalente sînt cele ale 
carbonului, borului, siliciului, germaniului, azotului şi fosforului. Punctele 
de fierbere şi de topire pentru acestea sînt date în fig. 151, a şi b (v.p 
380, Voi. I). Căldurile de vaporizare sînt date în fig. 152 (v. p. 380, Voi. 1). 
Anomaliile acidului fluohidric, apei şi amoniacului se explică prin formarea 
unor legături de hidrogen de către aceste elemente puternic electronegative, 
legături intermoleeulare, care micşorează libertatea de mişcare a molecu¬ 
lelor în lichid şi în solid. 

Hidruri metalice nestoecliiometrice. Această clasă de hidruri se referă 
la sistemele hidrogen-metal de tranziţie în care acesta absoarbe la saturaţie 
hidrogen fără a lua naştere un compus definit (TiH lt7 , Zrll 19 , TaH 0tS , 
PdHo.c, VHo.e). Astfel de hidruri formează metalele subgrupelor, cu specifi¬ 
carea că cele ale subgrupei I şi a Il-a se aseamănă cu cele covalente. Com¬ 
puşi cu limite definite de înserare se ating greu, deşi s-a preparat dihi- 
drura de titan TiH 2 (A. C li r e t i e n, W. F r e u n d 1 i c h, M. B i c h a r a— 
—1954). 

Metalele platinice şi lantanidele fin divizate şi degazate, în vid, la 
cald, absorb hidrogenul la temperatura ordinară. In alte cazuri este nece¬ 
sară o uşoară încălzire (300 — 400 C C). Sistemele respective se descompun 
cu atît mai uşor cu cît grupa din care face parte elementul este mai mare. 
Cele mai stabile sînt ale lantanidelor. Sistemele respective au densitate mai 
mică decît metalul pur. Hidrogenul migrează prin fisurile cristalului pe 
care îl umflă.Rezultatul poate fi formarea unui adevărat aliaj, în care pro¬ 
tonii se găsesc înseraţi împreună cu ionii pozitivi într-o atmosferă de elec¬ 
troni, metalul păstrîndu-şi totuşi asemănarea cu reţeaua iniţială, puţin 
dilatată. 

Sistemul este conduetibil, are aspect metalic, rigiditate scăzută faţă 
de fenomenele de nitrurare şi carburare, cind atomi mai puţin voluminoşi 
intră în golurile reţelei. Spectrul lor de raze X arată o structură puţin 
diferită de a metalului, cu parametrii reţelei puţin crescuţi. Aceeaşi con¬ 
cluzie se poate trage şi din măsurarea densităţii. 

Aceste sisteme se consideră adesea ca o soluţie solidă a hidrogenului 
în metal. Gazul se introduce în stare atomică sau poate ionică în interstiţi- 
ile reţelei cristaline a metalului. Aceştia se numesc compuşi interstiţiali 
sau de inserţie. Componenţii (metalul şi hidrogenul) sînt repartizaţi statis¬ 
tic în reţeaua cristalului mixt. Acest lucru este posibil datorită volumului 
mic al atomului de hidrogen în raport cu golurile reţelelor metalice. Se 
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admite că electronii hidrogenului ocupă nivelele vacante în benzile de ener¬ 
gie ale metalului. 

Energia de formare a hidrurilor interstiţiale (31 — 42 kcal/mol) 
comparabilă cu a celor ionice (33 — 43 kcal/mol) este suficientă pentru 
a rupe molecula de hidrogen. Cînd hidrogenul ocupă locuri definite în reţea 
la saturare devine un compus definit. Legăturile pot fi de tip van der 
Waals, de tip legătură de hidrogen sau covalentă. O parte din hidrogen poat e 
fi adsorbit ca o pătură moleculară superficială. în cazul multor metale 
se crede că sînt simpli produşi de adsorbţie sau de absorbţie (Ag, Au, Hg, 
familia fierului, platinei). Fierul electrolitic absoarbe de 100 ori volumul 
său de gaz, paladiul de 1000 ori, adică 0,6% greut. 

în cazul paladiului se formează o soluţie solidă care se transformă în- 
tr-un edificiu cristalin. Parametrul reţelei cubice creşte cu 4%. Atomii 
de hidrogen ocupă locuri ordonate în reţea. 

Solubilitatea gazului în metal este guvernată de legea : 8 = K \'pa 2 
care arată că este vorba de atomi de hidrogen în reţea şi nu de molecule 
de hidrogen. Concentraţia de atomi provine din disocierea moleculei de 
hidrogen, căreia aplicîndu-i legea maselor se obţine : 

[ii] = A" HhH 

Deci solubilitatea este proporţională cu concentraţia în atomi de hidro¬ 
gen. După legea lui V. Henry se obţine (A. M ichel, J. Benar d şi 
G. C h audro n—1945). 

S — KjP — A 2 [C] = K ţpjj 

Hidrura de paladiu are proprietăţi reducătoare. lteduce clorura de mercur 
(II) la mercur metalic. în anumite cazuri, aceşti compuşi tind către o solu¬ 
ţie solidă limită, puţin diferită de adevăratele hidruri ionice (Ce, La, Pr, 
Zn). 

Hidruri cu modificarea reţelei. A. Westgren (1931) consideră toate 
hidrurile compuşilor intermetalici soluţii interstiţiale care conservă struc¬ 
tura metalului. Dar în cazul titanului (cubic centrat) şi zirconiului (hexago¬ 
nal compact) trecînd de la hidrura de titan TiH şi hidrura de zirconiu ZrlI 
pînă aproape de dihidrura de titan TiH 2 şi dihidrura de zirconiu ZrII 2 atomii 
metalului iau structura de cub cu feţe centrate. C. A. S n a v e 1 şi D. A. 
Vaughan (1949) au observat fenomene asemănătoare cînd se trece 
de la hidrura de crom CrH la dihidrura de crom CrH 2 , iar K. E. Rundle 
(1947) acelaşi lucru pentru trihidrura de uraniu UH 3 . în acest caz nu mai 
este vorba de soluţii interstiţiale obişnuite ci de indivizi fizico-chimici 
cvasimacromoleculari. 

Formarea anionilor de hidrogen. Hidrura de litiu reacţionează cu triclo- 
rurile de bor, aluminiu şi galiu (H. J. Schlesinge r—1947): 


4 LiH + A1C1 3 = Li [A1H 4 ] + 3 LiCl 
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fi 9 

Din soluţii se extrag compuşi bine definiţi: Li [BH 4 ], Li [A1H 4 ], Li [GaH 4 ] 
care sînt săruri de litiu derivate dela anionii monovalenţi: [BH 4 ]~, [A1H 4 ] _ , 
[GaH 4 ]“. Acestea se numesc borohidruri, aluminohidruri şi galohidruri. 
Borul fixînd un ion H~, îşi completează octetul şi devine deosebit de stabil 
ca anion tetrahidroboric[BH 4 ]~ (H. J. Schloesinger, H. C.Brown 
—1040). 

Şi alte reacţii conduc la aceşti compuşi. în cazul borului se poate sub¬ 
stitui triclorura de bor cu B 2 H 6 şi hidrura de litiu cu metilat de sodiu : 

2LiH + B 2 H e = 2I.i [liII 4 J 
3NaOCH 3 -r 2B 2 H 6 -»3Na [BH 4 ] + B(OCII 3 ) 3 

Tetraliidroboralul de sodiu se obţine uşor din liidrură de sodiu şi borul de 
metil la circa 250°C : 

•IXaH + B(OCII 3 ) 3 = Na IBII 4 ] + 3CII 3 ONa 

Tetiahidroboratul de sodiu este un agent reducător puternic. Poate ii 
folosit în soluţie deoarece apa îl descompune foarte încet. Tetrahidroboratul 
de litiu, solubil în dizolvanţi organici este un reducător neutru folosit în 
chimia organică (B. F. lystrom şi W. G. B r o w n—1947 — 1948). 
Tetrahidroboratul de sodiu este uşor hidrolizabil în soluţie apoasă şi distrus 
de acizi : 


IBIJJ- + h+ = II 8 bii 3 

Metalohidrurile nu au în mod necesar o structură ionică. De exemplu, Bc 
(BHJo sublimă sub 100°C şi este solubilă în benzen. Borohidrurile Al[Bii 4 ] s , 
L'(BH 4 ] 4 sînt uşor fuzibile (H. I. Schloesinger şi colaboratorii-1940p 
în hidrurile metalelor de tranziţie (M. L.Gree n-1965) hidrogenul este un 
ligand monovalent negativ, care poate fi înlocuit de ionii Cl“, Br~, I“, SCN - , 
etc. Ionul H _ coordinat se poate pune în evidenţă prin rezonanţă magnetică 
nucleară şi prin frecvenţa de vibraţie M-H din infraroşu (1700—2250 cm -1 ). 

Hidruri radicali. Această clasă de hidruri ia naştere sub acţiunea 
descărcărilor electrice asupra hidrogenului amestecat cu metalul sau cu 
metalul conţinut în electrozi. Ele s-au recunoscut prin spectrele lor de bandă 
de vibraţie-rotaţie. Se cunosc HgH, MnH, CdH, A1H etc. Există în atmos¬ 
fera interstelară. Sînt radicali liberi paramagnetici. Căldura lor de disociere 
este de circa 50 kcal/grupă-gram. în stele s-au semnalat.CH şi în petele sola¬ 
re -NH, -OH, -MgH, -CaH, *BeH. Existenţa lor la temperaturi înalte 
poate fi explicată prin prezenţa excesului de hidrogen. 

Recunoaştere şi determinare. Hidrogenul se poate recunoaşte prin spec¬ 
trul său. Ars peste oxid de cupru la roşu formează apă. Ames¬ 
tecat cu hidrocarburi este greu de recunoscut. Numai hidrogenul reduce 
oxidul de argint la rece sau la 100°C. O soluţie de clorură de Pd(II) 
1% permite recunoaşterea a 1/2000 părţi hidrogen dintr-un amestec (H. 
Philip p-1894). Hidrogenul se dozează prin combustie eiuliometrică în 
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prezenţa oxigenului. Hidrogenul din substanţele organice se determină 
prin combustie cu oxigen sau oxid de cupru şi prin măsurarea apei formate. 

Hidrogenul poate fi dozat pe cale fizică. Amestecurile binare se dozează 
pe baza densităţii. Densitatea hidrogenului este foarte diferită de a 
altui* gaze. 

Se poate utiliza legea lui Th. Graham de scurgere prin orificii înguste 
bazată pe relaţia : 

v i jv' i = f 2 // 2 = d'l<l 

Timpul de scurgere prin lama dc platină a unui volum 
de gaz între reperele 1 şi 2 se măsoară pentru gazele 
separate (fig. 22) şi apoi pentru amestec. Se interpelează 
cantitatea de gaz X din amestecul 1I 2 + X. 

Se poate utiliza pentru dozare conductibilitatea calo¬ 
rică, care este superioară tuturor gazelor. Rezistenţa unui 
fir metalic de platină variază eu temperatura cînd este 
menţinut într-un gaz. Trecînd un curent prin fir, acestuia i 
Fi 6- 22 se ridică temperatura şi el cedează căldura gazului, şi 
anume, cu atît mai multă cu cît acesta este mai conductor. 
Se fac curbe cu amestecuri de gaze cunoscute care se folosesc pentru 
a mesteciiri necunoscute. 


DEUTERIUL 

Simbol: D ; Z = 1; A = 2 ; Masa atomică^ 2,01417 

Pentru a interpreta diferenţa între masa atomică a hidrogenului 
determinată chimic 1,00799 şi spectrografic 1,00778, influenţaţi de desco¬ 
perirea izotopilor 17 0 şi 18 0, R. T. B i r g e şi T). H. M e n z e 1 (1931) au 
admis existenta izotopului de masă doi al hidrogenului. H. 0. 17 r.e'y, 
F. G. Brickwedde şi G. M. Murphy l-au observat în spectrul 
J. J. B a 1 m er (1931), W. Bleakney (1932) la spectrograful de masă, 
iar R. G r a c e şi K.T. Bain bridge (1932) i-au determinat masa atomică. 

In spectrul electronic al atomului de hidrogen, pe lingă fiecare linie 
normală se observă o linie foarte slabă deplasată cu circa 2Â spre lungimi 
de undă mai scurte. Intensitatea liniilor deuteriului, din spectrul hidroge¬ 
nului, arată că raportul dintre cei doi izotopi este circa 1 : 5500. Puţin 
mai tîrziu E. W a s h b u r n şi H. C. Urey (1932) au observat că elec¬ 
troliza favorizează o separare izotopică realizată de G. X. L e w i s şi R. T. 
M ac D o n a 1 d (1933). 

Stare naturală. Deuteriul este foarte răspîndit în natură. El este 
totdeauna asociat cu hidrogenul obişnuit cu care se găseşte în raport 
1 : G000 (R. V i a 11 a r d—1949). Din cauza aplicării sale în tehnica reac¬ 
toarelor (W. G o e d k o o p—1953) el prezintă o deosebită importanţă. 
Apa conţine 1,6 g de dideuterură de oxigen la 10 000 g apă, după cum se 
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constată din măsurători de densitate. Apa de la fundul mărilor şi cea din 
gheţari conţine ceva mai multă dideuterură de oxigen decît cea obişnuită. 
Este vorba de un început de fracţionare. 

Obţinere. Masele celor doi izotopi ai hidrogenului diferă între ele mai 
mult decît ale oricărui alt element mixt. Deci proprietăţile fizice şi chimice 
trebuie să difere mult şi operaţia de separare trebuie să fie relativ uşoară. 
Eficacitatea procedeului de fracţionare izotopică este caracterizată prin 
factorul de îmbogăţire izotopică: 

« = OTn 
(D/H)i 

care pentru sisteme în echilibru poate fi prevăzut prin calcul. 

Se electrolizează apa (acidulată sau alcalinizată) pentru a separa 
dideuterură de oxigen. Ionul D + avînd o supratensiune mai mare decît H + , 
dideuterură de oxigen se electrolizează cu o viteză mai mică decît apa 
obişnuită şi se concentrează în apa reziduală neelectrolizată. Dintr-o tonă 
de apă obişnuită se obţin circa 10 cm 3 de dideuterură de oxigen de puritate 
09,99%. Aparatura pentru prepararea dideuterurii de oxigen constă 
(fig. 23) dintr-o celulă 1 cu anod de platină şi catod de nichel răcit cu apă. 
Ca electrolit serveşte hidroxidul de potasiu. Intensitatea curentului este 
8 A. Gazul exploziv care se degajă trece prin vasul de siguranţă 2, prin 



tubul în U umplut cu nisip, printr-un cilindru de pînză fină de cupru şi 
arde pe filamentul de platină încălzit 3, pentru a forma apă. Aceasta con¬ 
ţine cantităţi mari de dideuterură de oxigen care se condensează în refri¬ 
gerentul 4 şi se culege în balonul o. Tubul de siguranţă 6 împiedică schimbul 
dideuterurii de oxigen cu conţinutul de apă din aer. 

Factorul de separare prin electroliză este mare : 


(II / ^ ~)cl cctro! il 
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Procedeul constă în repetarea electrolizei apei şi reducerea volumului 
din ce în ce mai mult. Gazul provenit de la electroliză este din ce în ce mai 
bogat în deuteriu. Gazul se recombină pentru a forma apă şi dideuterură 
de oxigen şi se adaugă la băile bogate. Apoi se poate executa o adevărată 
electroliză fracţionată. Electroliza în cascadă a fost realizată la scară 
industrială în anul 1935. B. Walen (1952) a discutat teoria electrolizei 
în cascadă. Ea s-a realizat uşor în Norvegia datorită resurselor hidroelectrice. 

Mecanismul de separare electrolitică constă în formarea atomilor 
de hidrogen şi deuteriu pe electrozi, schimbul lor cu soluţia şi transfor¬ 
marea lor în specii moleculare. Dacă schimbul este total, echilibrul: 
h 2 o + 1ID iido + II 2 

fixează factorul de separare. Acesta coincide cu constanta de echilibru, 
care este de aproximativ 3,5 la 25°C. Temperatura, densitatea de curent, 
natura electrolitului, a electrozilor, efectele dinamice (ultrasunetele) 
influenţează factorul de separare. R . H . F o w 1 e r (1934) a arătat 
că procesele de difuziune spre suprafaţă, mobilitatea ionilor, nu au im¬ 
portanţă. Kecombinarea atomilor pe suprafaţa electrodului face să inter¬ 
vină echilibrul (O. Halpern şi P. Gr o ss — 1935): 

M - H + HDO AI - D + II 2 0 

Cu această ipoteză se calculează un factor de separare de circa 12, care s-a 
observat efectiv in unele experienţe. 

Din dideuterură de oxigen se poate obţine deuteriul molecular D._> 
prin electroliză sau prin oricare din metodele cunoscute de obţinerea 
hidrogenului din apă. 

Uzinele moderne folosesc schimbul izotopic între hidrogenul natural 
şi un compus ca amoniacul sau hidrogenul sulfurat. Are loc echilibrul : 

NH 3 + 1/2 D 2 NII 2 D + 1/2 H 2 

a cărui constantă este mai mare decît 1. Reacţia permite îmbogăţirea 
amoniacului în trideuterură de azot. Se poate face apoi o distilare fracţio¬ 
nată a trideuterurii de azot. Trideuterură de azot se oxidează apoi la dideli¬ 
terara de oxigen. S-au mai folosit şi alte metode. 

Analiza izotopică a amestecurilor deuterate. Metodele densimetrice 
folosite la analiza amestecurilor de apă — dideuterură de oxigen dau in¬ 
dicaţii bune asupra conţinutului în deuteriu. Fracţiunea molară în deu¬ 
teriu este dată de relaţia (R. Yiallard — 1949) : 

9,2547 Arf 

-A D„0 =- 

1 —0,033 ld 

unde A d este excesul de densitate al amestecului in raport cu densitatea 
d a apei normale. Precizia nu este mai mare de IO -5 . Densitatea se mai 
măsoară prin viteza de cădere a unei picături de apă într-un lichid de 
densitate cunoscută, nemiscibil cu apa. 
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Metoda refractometrieă şi mai ales interferometrieă serveşte pentru 
apele eu conţinut mic în dideuterură de oxigen. După anul 1950 s-au gă¬ 
sit metode spectroscopice. 

Proprietăţi fizice. Deuteriul molecular (numit mai corect dideuteriu) 
este constituit dintr-un amestec de paradeuteriu şi ortodeuteriu. La 
—273,16°C există 100% ortodeuteriu, iar peste —133,10°C procentul 
de ortodeuteriu (33%) rămîne practic constant. Presiunea de vapori 
a deuteriului la punctul triplu este mai înaltă decît a hidrogenului. Pre¬ 
siunea de vapori a ortodeuteriului este mai mare decît a paradeuteriului 
(K . Clusius — 1935). 

Conductibilitatea termică a deuteriului gazos variază cu temperatura. 
Conductibilitatea termică scade de la parahidrogen, hidrogen normal, 
ortohidrogen, ortodeuteriu, deuteriu normal la paradeuteriu. 

Diametrul molecular al deuteriului la 25°C este dj>, = 2,15 Â in 
raport cu du, = 2,12 Â. In amestecurile Il 2 , 11D, D 2 se formează ioni 
triatomici. Se formează mai mulţi ioni 11. şi Dj în raport cu numărul 
de ioni 1I 2 D + şi DD 2 . 

Volumul molar al deuteriului solid la punctul triplu este Vo, = 20,48 
cm 3 , in raport cu volumul molar al hidrogenului care este Vu, — 23,31 cm 3 . 
Masa specifică a deuteriului este 0,2059 g/cm 3 , iar a hidrogenului 0,089 
g/cm 3 . Energia de reţea, la. 0°K (—273°C), a deuteriului este —274,0 cal mol 
şi a hidrogenului este —183,4 cal/mo). Căldurile specifice la presiune 
constantă sînt egale pentru hidrogen şi deuteriu, iar cele la volum constant 
sînt diferite (tabelul 10). 

Proprietăţi chimice. Din cauza marei diferenţe de masă, vitezele 
de reacţie cu deuteriu sînt mult mai mici. Keacţiile de deuterare catalitică 
sint mai lente decît cele cu hidrogenul. 

Deuteriul sau ionul respectiv D + , deutonul, a fost utilizat imediat 
ce a fost descoperit ca proectil în lucrările de fizică eorpusculară. El 
este mai activ decît hidrogenul din acest punct de vedere. 

Deuteriul atomic se formează prin acţiunea descărcărilor electrice 
asupra deuteriului molecular. Deuteriul atomic se mai formează prin 
descompunerea fotosensibilizată a moleculei de deuteriu D 2 cu radiaţia 
de rezonanţă 2537 A (E . W . K . S t e a c i e , . V . E . Phil¬ 

lips— 1930) 

Hg + /iv = Hg 1 
Hg» + D 2 = Hg + 2D 

Deuteriul substituie, uneori rapid, hidrogenul din constituţia unor sub¬ 
stanţe (apă, amoniac şi hidrocarburi). Schimbul cu apă se face în parte 
pe perete cu energia de activare de 12 kcal. Deuteriul reacţionează eu 
metanul numai peste temperatura de 170°0, înlocuind hidrogenul. Energia 
de activare pentru substituţia fotosensibilizată a hidrogenului cu 
deuteriu în metan este 12,5—14 kcal. 
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Tabelul 16. Proprietăţi fizice comparative 


Proprietăţile 

II. 

D, 

H.O 

' 

D.O 

udo 

Temperatura de fier- 






berc la 

760 mm Hg, C C 

-252.7 

-219.5 

100 

101,4 

101,70 

Temperatura (le 





topire, °C 
Temperatura cri- 

-259,2 

-254,5 

0 

+ 3,8 

+ 2,2 

tică, °C 

Temperatura la 

-239,9 


374,2 

371,5 

— 

punctul triplu, °C 

-259,2 

-254,6 

0,01 

3,81 


Densitatea la 20°C 
Temperatura densi- 



0,99820 

1,1059 


taţii maxime, °C 
Densitatea solidului 



4 

11,6 


la topire, g/cm 3 
Căldura specifică la 



0.917 

1,017 


15°C, cal/g 

Căldura latentă 



1,000 

1,018 


molară de vapori- 
zare la fierbere, 
cal/mol 

220 

302 

9700 

9900 

9850 

Căldura latentă mo- 






Iară de topire, 
cal/mol 

28 

52 

1 136 

1510 


Indicele de refracţie 
/ijd la 20°C 
Mobilitatea ionilor 



1,3330 

1,3284 


11+ sauD+ln H,0 
sau D 2 0,Q -1 • cm 2 



315,2 

213,7 


Constanta dielec- 

trică la 25°C 
Produs ionic la 



81 

78 


25°C 

Masa atomică 

1.00817 

2,01473 

1 • 10 - 1 * 

~ 0,2 • 10" 11 


Energia de diso¬ 
ciere, kcal/mol 

- 101,2 

-104,5 





COMBINAŢIILE DEUTERIULUI 

Hidrura de deuteriu. Amestecurile de hidrogen şi deuteriu nu reac¬ 
ţionează spontan. Studiul echilibrului : 

h 2 4 - D 2 2 HD 

arată că la temperaturi joase sînt prezente, numai molecule de hidrură 
de deuteriu. Aceasta se prepară prin acţiunea dideuterurii de oxigen 
asupra hidrurii de litiu : 


LiH + D 2 0 = LiOD + HD 
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sau a apei H 2 0 asupra B 2 D 6 cînd se obţine un amestec cu 85% HD. lii- 
drura de deuteriu se mai obţine prin acţiunea dideuterarii de oxigen 
asujira tetrahidroaluminatului de litiu. Astăzi există în stare de puritate 
09,8 % (A . F o o k s o n , P . Pomerantz. E . H . R i c- h — 
1051). Studiul spectrelor de masă arată că prin bombardare cu electroni 
de 70 V hidrura de deuteriu trece integral în ionul 11D + . 

A fost amplu studiată reacţia de schimb : 

1I 2 0 4- IID HOD -r II., 

pentru care constanta de echilibru în cazul în care apa este gazoasă are 
valoarea K — 3,88, la 25°0, iar în cazul în care apa este lichidă are valoarea 
K = 3,87. 

Echilibrul de schimb cu amoniacul: 

NH 3 -r IID NHgD -f II 3 

se stabileşte uşor în prezenţa unui catalizator de platină. 

Deuteriul molecular (dideuteriul ). Metoda cea mai utilizată pentru 
obţinerea deuteriului molecular foloseşte electroliza dideuterurii de 
oxigen. La începutul electrolizei se degajă mai mult hidrogen. 

Pentru reducerea dideuterurii de oxigen se pot folosi metalele alcaline 
şi alcalino-pămîntoase. Zincul şi mai ales magneziul la500°C au dat rezul¬ 
tate bune. Dideuterura de oxigen poate fi descompusă şi cu fier la roşu. 

Reacţiile de uter iul u i mole c u l a r. Deuteriul molecular 
poate reacţiona cu hidrogenul spre a se forma hidrura de deuteriu, 
numai în prezeţă de catalizatori (Ni, Pt) : 

II 2 -f d 2 21ID 

Studiul reacţiei fotocliimice între deuteriu şi clor arată că deuteriul reac¬ 
ţionează mai lent decît hidrogenul. Reacţiile determinante de viteză 
sînt: 


CI -r 1I,-*-HCl + H 
CI 4- D 2 -*-DCl 4- D 

Bromul reacţionează şi el cu deuteriul mai lent decît cu hidrogenul, prinţ r- 
un mecanism în lanţ, formîndu-se acid bromhidric. Reacţia determinantă 
de viteză este: 

Br 4- D„->I)Br 4 D 

iar reacţia rapidă, puternic exotermă care asigură desfăşurarea procesului 
este : 

D . 4 - Br,->DBr -f Br 

întreruperea lanţului se datoreşte procesului de recombinare: 

Br 4 - Br 4- -M->Br 2 4 - M 


prin şoc triplu. 
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Combinarea deuteriului cu oxigenul are loc printr-o reacţie in lanţ 
ca şi în cazul hidrogenului. Combinarea are loc şi printr-o reacţie foto- 
sensibilizată, cînd amestecul de gaz electrolitic ce conţine vapori de mercur 
este iluminat de radiaţia cu lungime de undă X = 2577 A. Se produc 
atomi de deutcriu prin dezactivarea atomilor de mercur. Deuteriul reac¬ 
ţionează cu oxidul de carbon în prezenţa unui catalizator de nichel la 
27°0 şi cu dioxid de carbon la 310°C : 

CO -r 3D 2 -*CD 4 + D 2 0 
C0 2 -r 4D 2 -».CD 4 + 2D s O 

în contact cu un catalizator de nichel, deuteriul se fixează la dubla legă¬ 
tură etilenică dînd C 2 H 4 D 2 . Eeacţia este însoţită de o reacţie de schimb 
în care se obţine C 2 D 6 . Deuterarea şi marcarea compuşilor biologici este 
foarte importantă. 

lieacţii de schimb. Deuteriul poate fi disociat cu atomi de mercur 
excitaţi în starea 6 3 P 1? care se dezactivează în acest proces : 

Hg* -f- D 2 -»Hg + 2D 

Ortodeuteriul prin reacţie cu atomii de deuteriu poate fi convertit în 
paradeuteriu : 

D -f oD 2 -*-pD 2 -rD 

Schimbul deuteriului eu hidrogenul molecular are loc conform reac¬ 
ţiilor : 

D + H, st nu + H 

şi 

H i). î» iid + d 

Acest schimb a fost studiat în fază omogenă (G . B o a t o , G . Ca¬ 
reţi — 1934) cit Şi pe cuarţ la 720°C (A. şi L. l'arkas — 1933) 
cînd decurge cu o viteză mai mare. S-a studiat de asemenea reacţia de 
schimb : 


llj -f Djţt 21 iu 

pe diferite suprafeţe active. Reacţia poate fi provocată printr-un efect 
radiochimic (acţiunea razelor a asupra amestecului) cînd decurge printr-un 
mecanism în lanţ (W . Mund, J . de Ment, M . v a n M e - 
crshe 1947—1050). Schimbul deuteriului cu acidul clorhidric are loc 
pe paladiu la 180°C (H . 17 r e y şi G . K . T e a1 — 1935) : 
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Reacţia decurge prin echilibrele: 

d 2 -f- hci dh + DCI 
DII -f HCI <± H 2 + DCI 
D 2 + 21 ICI II 2 -f 2DC1 

►Schimbul de mai sus poate fi provocat şi fotochimie, cînd sint importante 
alte procese (P. A . Leighton, P . C . Cross - 1938). Reacţia 
de schimb a deuteriului cu apa, cu formare de dideuterură de oxigen 
şi hidrogen : 

D 2 + H,0 DOD -r HD, 

are loc într-un mod mai complex la care participă reacţiile : 

D 2 -f H 2 0 îi 1IOD -|- HD; 


H 2 0 -f HD HOD 4- Ii 2 ; 

H 2 0 -r D.,0 2HOD ; 

I I 2 4- D 2 2HD 

Echilibrul se poate atinge şi în prezenţa catalizatorilor. L . F a r - 
k a s şi H . W . Melville (1936) au studiat reacţia sensibilizată 
de mercur între deuteriu şi vaporii de apă şi reacţia între hidrogen şi 
vaporii de oxid de dideuteriu. în anul 1935 K . Wirts a studiat schim¬ 
bul între deuteriu şi amoniac determinînd constantele de echilibru pentru 
reacţiile: 

NH â 4- NHD 2 2NH 2 D 
NH, 4- HD NH 2 D 4- n 2 
N t D 3 4- NH 2 D <> 2NIID 2 

Schimbul se poate realiza atît în fază omogenă cît şi în fază eterogenă. 
O reacţie de schimb fotosensibilizată are loc şi cu hidrogenul fosforat 
(H . W . Melville, «T . L . B o 11 a n d — 1937). Reacţia de schimb 
cu diboranul decurge pin intermediul disocierii acestuia : 

B,H, -> 2BII 3 


urmată de un proces rapid : 


bh 3 4- d 2 ->• bh 3 d 2 
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Combinaţia formată reacţionează rapid cu diboranul: 

bh 3 d 2 + b 2 h, -> b 2 h 5 d i- bh 3 + hd 

Au fost cercetate reacţiile de schimb cu metanul, etanul, propanul, etilena, 
benzenul etc. Ele sînt importante pentru analiza mecanismelor catalizei 
sau pentru prepararea unor compuşi ai deuteriului. Se cunosc multe com¬ 
binaţii ale deuteriului (tabelul 17). 

Fluorura de deuteriu. Această substanţă a fost preparată prin acţiunea 
deuteriului gazos asupra fluorurii de argint la 110°C (AV . II . C 1 a u s - 


Tabelul 17. Punctele de fierbere si de topire ale unor compuşi 
hidrogenaţi şi deuteraji 


Combinaţia 

p.t.. °c 

P.f.. °c 

Combinaţia 

p.t. °c 

P.f.. °c 

DF 


18,7 

d 2 s 


- 86 

IIF 


20 

H..S 


— 85.5 

DCI 

-115 

-81,5 

xb 3 

-31 

— 73,5 

HCi 

-111 

-85 

Nil, 

-33.3 

— 78 

DBr 

- 87,5 

-67 

cd 4 


-184 

HBr 

- 87 

-67 

CI1 4 


-182.5 

DI 

- 51,5 

-36 

<V>6 

79,5 

6.8 

HI 

- 51 

-35,5 

C.H, 

80,1 

5.5 


sen, J.H. Hildebrand — 1034). Presiunea de vapori este mai 
mare decît a hidrogenului. Asociaţia acestui compus în fază de vapori 
este cauza unor anomalii. 

Clor ura de deuteriu. Clorura de deuteriu se poate prepara prin acţiunea 
oxidului de dideuteriu asupra diclorurii de magneziu la G00°C, triclorurii 
anhidre de aluminiu (B . Post şi C . F . H i s k e y — 1051), diclo¬ 
rurii de tionil, pentaclorurii de fosfor, sau clorurii de benzoil: 


3D 2 0 + 2A1C1, = A1 2 0 3 + 6DC1 


Spectrul în infraroşu al acidului clorhidric şi DCI i-a permis lui J . 1) . 
Hardy, şi D.M. Dennison (1032) să confirme existenţa 
izotopului hidrogenului. 

Clorura de deuteriu reacţionează cu acetatul de argint formînd ace- 
tatul de deuteriu : 

CH 3 COOAg -f DCI = CH 3 COOD -f AgCl 

şi reacţionează cu benzenul în prezenţa triclorurii de aluminiu, deute- 
rîndu-1. 
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Brom vra de deuteriu. Se poate prepara trecînd amestecul de brom 
si deuteriu peste un fir de platină încălzit la 400°C sau din dideuterură 
de oxigen şi pentabromură de fosfor (M . de Hemptinne, J . 
Jungers, J . M . Delfosse — 1938). Bromura de deuteriu se 
adiţionează la legătura etilenică şi acetilenică şi poate avea loc şi un schimb. 

Iodura de deuteriu. Iodura de deuteriu a fost preparată încălzind 
nn amestec de iod şi deuteriu în prezenţa unui fir de platină la 350—450°C. 
Se mai poate prepara în apă grea din dideuterură de sulf şi o suspensie 
de iod la rece.Poate fi folosită ca agent deuterant. 

Cianura de deuteriu. Se prepară printr-o reacţie de dublu schimb 
intre fosfatul de deuteriu şi cianură de potasiu în dideuterură de oxigen 
(G . F . Hvde, D. F. Hornig — 1952) : 

D 3 P0 4 + 3KCN = K 3 P0 4 + 3DCN 


Se topeşte la —12°C şi fierbe la 25,9°C. 

Dideuterură de sulf. Se poate prepara dideuterură de sulf plecînd 
de la sulfura de aluminiu (III) anhidră şi redistilată cu apă grea : 


Al 2 S 3 -f 3D 2 0 = A1 2 0 3 + 3D 2 S 


Au fost studiate spectrele de absorbţie în infraroşu şi Baman ale acestei 
combinaţii. Dideuterură de sulf dă reacţii de schimb cu hidrogenul, hidro¬ 
genul sulfurat şi apa. 

Trideuterura de azot şi derivaţii săi. Trideuterura de azot ND 3 se 
prepară prin acţiunea dideuterurii de oxigen asupra azoturii de mag¬ 
neziu (II) : 

3D 2 0 + N 2 Mg 3 = 3MgO + 2ND 3 

Pornind de la un model piramidal simetric, W . K . Manning (1936) 
a explicat în mod satisfăcător spectrul din infraroşu al acestei combi¬ 
naţii. D.F. Stedman (1952) a arătat prin metodele spectrometriei 
de absorbţie că amoniacul parţial deuterat prezintă o distribuţie a varie¬ 
tăţilor izotopice diferită de cea statistică. Sînt favorizate moleculele 
simetrice. în acest sens s-au cercetat constantele de echilibru pentru 
reacţiile: 

2NIJ 3 + ND 3 <± 3NH 2 D 
NH 3 -f 2ND 3 3NHD 2 

lliamoniacatul diboranului B 2 H 6 -2NH 3 în trideuterura de azot lichidă 
schimbă rapid hidrogenul cu deuteriul cu formarea B 2 H 6 -2ND 3 , ceea ce 
exclude posibilitatea ca diamoniacatul respectiv să fie donor de protoni 
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prin intermediul combinaţiei (XD 3 H) 2 — B 2 H 4 (A . B . Burg — 1947). 
Studiul f otodescompunerii trideuterurii de azot în comparaţie cu amoniacul, 
atît direct cît şi fotosensibilizat, a contribuit la elucidarea rolului proce¬ 
sului de scindare fotochimică a unui hidrogen din amoniacul obişnuit. 

Clorura de tetradeuteriu-azot. Această combinaţie s-a preparat direcţi 
prin acţiunea clorurii de deuteriu asupra trideuterurii de azot ( A . S m i- 
t s , G . J M ii 11 e r — 1937) în soluţie de dideuterură de oxigen : 

C1D -r XD 3 = (XD 4 ) CI 

Bromura de tetradeuteriu-azot. Această combinaţie se prepară printr-o 
reacţie de schimb între dideuterură de oxigen şi bromura de amoniu 
(E . L . Wagner, D . F.Hornig — 1950). La circa 125°C struc¬ 
tura sa este de tip cub cu feţe centrate. Ca şi pentru clorură, in spectrul în 
infraroşu au fost observate benzi pentru ioni de tipul X1) 3 H + şi XD 2 IL/. 

lodura de tetradeuteriu-azot. Această combinaţie s-a preparat ca şi 
bromura respectivă. La temperatura obişnuită are o structură cubică 
cu feţe centrate (II . A . Levy, S. W. P e t e r s o n — 1953). 
Ultimele trei combinaţii prezintă puncte de tranziţie. 

Trideuterura de fosfor. A fost preparată prin acţiunea dideuterurii 
dc oxigen asupra difosfurii de tricalciu din care s-a îndepărtat orice gaz : 

3D 2 0 P 2 Ca 3 = 2PD 3 + 3CaO 

Din analiza benzilor de absorbţie se trage concluzia că molecula are o 
structură piramidală. Formează o reţea moleculară. A fost studiată des¬ 
compunerea sa termică, fotodescompunerea şi descompunerea fotosen- 
sibilizată. Oxidarea trideuterurii de fosfor are loc cu explozie. 

Combinaţii ale d e ut e r i ului de tipul o xia ei - 
zii or . Amestecînd oxidul de diclor (anhidrida hipocloroasă) cu vapori 
de dideuterură de oxigen se formează hipocloritul de deuteriu : 

CI 2 0 -f D 2 0 = 2DC10 

Percloratul de deuteriu se prepară printr-o reacţie dejschimb între acidul 
percloric şi dideuterură de oxigen: 

HC10 4 + D 2 0 = DC10 4 + DHO 

Sulfatul de dideuteriu se prepară prin următoarele reacţii: 

d 2 o + so 3 = d 2 so 4 

S0 2 CIo + 2D 2 0 = D 2 S0 4 + 2DC1 

Reacţionează cu acetatul de potasiu sau de bariu conform reacţiilor: 

2CIl 3 COOK -f D 2 S0 4 = 2CH 3 COOD 4- K 2 S0 4 
(CH 3 COO) 2 Ba + D 2 S0 4 = 2CM 3 COOD + BaS0 4 
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Se mai cunosc o serie de acizi şi săruri deuterate. 

Deuter uri metalice. în cazul deuteriului se cunosc aceleaşi 
clase de deuteruri ca şi cele de liidruri. Deuterura de litiu se obţine fio 
direct din elemente, fie printr-o reacţie de schimb : 

Dj + 2Li = 2LiD 
D, + 2LiH = 2LiD + II, 

Are o structură de tip clorură de sodiu. Deuterura de soidu a fost preparată 
direct din elemente la 350°C (L. Hackspill, A. Borocco — 
1039). Tot prin acţiunea deuteriului asupra metalelor încălzite se obţin 
KD, BbD şi CsD. Pentru deuterurile elementelor din grupa păminturilor 
rare au fost propuse formulele LaD 3 , CeD 3 , Gd 2 D 3 , GdD 2 . Au mai fost 
preparate deuteruri de zirconiu, toriu, niobiu, uraniu, mangan, fier, nichel, 
paladiu, platină. In unele cazuri se presupune că metalele de tranziţie 
adsorb deuteriu la suprafaţă, alteori în masă. Este interesantă prepararea 
tetradeuteroaluminatului de litiu conform reacţiei: 

eter 

4DLi + AICi 3 - » LiAin, + 3LÎC1 

In amestec cil deuterura de litiu se foloseşte ea agent de reducere ş: de 
deuterare (E . E 1 i e 1 — 1949). 


TIUTIUL 

Simbol: T ; Z = 1; *1 = 3; Masa atomică = 3,010 

E . Rutherford, M . L . E . 01 i p h a n t şi P . Har- 
teck (1934) au obţinut tritiul în reacţia: 

jD + ÎU-.JH + ;t 

M. Eidinoff (1947) a arătat că în hidrogenul natural se găseşte 
in proporţie de circa 10 -ls . în hidrogenul atmosferic, tritiul se găseşte 
in cantitate de 4 •IO -1 *. 

Formare şi obţinere. Tritiul se formează bombardind cu un fascicul 
de dcutoni o ţintă formată dintr-un bloc de ditriturâ de oxigen solidă 
ţinută Ia temperatura azotului lichid, sau o sare de tetradeuteriu-azot 
sau fosfat de deuteriu. Există o serie de alte reacţii în care se formează 
tritiu : 

;u 4- Jn ->■ ŞHc + }T (II. J. Taylor, M. G o 1 d li a b c r-1935) 

•Bc + |D-.JBe + }T (Q. U. O’Neal, M. G 1 o d h a b c r-1910) 

Tritiul gazos (ditritiul) în contact eu oxid de cupru la 300°C se trans¬ 
formă in ditriturâ de oxigen. Ditriturâ de oxigen T,0 poate fi redusă de 


6 — Tratat de chimie anorganică 
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magneziu sau amalgamul de magneziu la tritiu. Tritiul se formează în 
pile nucleare printr-o reacţie de captură -D(n, y) s T şi poate fi separat prin 
electroliză. Ditritura de oxigen poate fi electrolizată în aceleaşi condiţii 
ea şi dideuterura de oxigen. Datorită marii diferenţe de masă, factorul de 
separare este mai ridicat (J . H o r i u t i, T. Nakamur a — 1950). 
Pentru un electrod de platină pe care are loc un mecanism catalitic, acesta 
este 16,1. Tritiul se recunoaşte şi se dozează cu camera de ionizare şi cu 
diferite tipuri de cont ori. 

Proprietăţi fizice. In seara fizică are masa atomică 3,017004± 0,000020. 
Posedă spinul nuclear 1/2 (Statistica E. Fermi-P. Di rac). 
Tritiul este radioactiv (L . IV . Alvârez, E . O o r n o g — 1939) : 

}H* -* îHe + p 

Perioada radioactivă este de 31 ani. Tritiul este nociv atunci cind 
se găseşte în concentraţie mai mare fiind un agent ionizant. Este folosit 
în chimia nucleară ca ţintă care conţine tritiu, ca fascicule de ioni T + sau 
in diferite reacţii nucleare. Tritiul molecular se găseşte în formă orto 
şi para. Concentraţia formei orto creşte cu temperatura. 

Combinaţiile tritiului. îtu există o chimie a tritiului, ea a deuteriului, 
din cauza rarităţii şi a radioactivităţii sale. Interesul său ca trasor se pare 
că este mare. S-âu studiat echilibrele de disociere şi de schimb cu acizii 
halogenaţi pentru a se pune in evidenţă existenţa halogenurilor de tritiu. 
Jlidroxidul de tritiu se formează în echilibrele izotopice : 

HjO + ht «* hot + h 2 

H.O + T,0 2HOT 

Se cunoaşte ditritura de oxigen solidă şi tritura de oxigen. Ditritura de 
oxigen se obţine prin oxidarea tritiului aproape pur pe oxid de cupru 
(L. Grossweiner, M. itatheson — 1952). S-a obţinut 
şi sulfatul de tritiu, din care tritiul poate fi uşor înlocuit prin reacţii de 
schimb. Tritura de litiu LiT se obţine prin schimb cu hidrura de litiu 
la 350°C : 

HT + Lili*îLiT + H s 

Se cunoaşte tetratrituroaluminatul de litiu. 

Tritiul ca trasor în chimie. Tritiul a fost folosit pentru studiul meca¬ 
nismelor de reacţie. Acidul fumărie in prezenţa ditriturii de oxigen mani¬ 
festă un schimb izotopic foarte slab cu hidrogenul legat direct de carbon. 
Se constată că legătura C —T este mai puţin reactivă decît C—H. S-a 
folosit tritiul spre a stabili reversibilitatea unor reacţii, mecanismul 
unor reacţii catalitice, viteze de schimb ete. 

Folosirea unor reactivi organici marcaţi Cu tritiu a permis efectuarea 
unui mare număr de studii biologice în ce priveşte ţesuturile şi organele. 
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Elementele grupei a Vil-a principale sînt: fluorul, clorul, bromul, 
iodul şi asta ţinui. Aceste elemente sînt nemetale tipice spre deosebire de 
elementele grupei a Vil-a secundare care sînt metale. între elementele 
grupei principale şi ale grupei secundare analogia este destul de redusă. 

Proprietăţile fizice ale lialogenilor sînt date în tabelul 18. Aşa cum 
rezultă din acest tabel, halogenii reprezintă o familie destul de omogenă. 
Starea de agregare se schimbă de la fluor care este un gaz, ca şi clorul, 
la astatin care este un solid ca şi iodul, trecînd printr-un lichid care este 
bromul. Culoarea lialogenilor se intensifică pe măsura creşterii masei 
atomice. Pe lîngă acestea densitatea, indicele de refracţie, punctele de 
topire şi de fierbere, căldurile de topire şi vaporizare, raza ionică, constanta 
dielectrică a solidului, cresc cu numărul de ordine. Elementul cel mai 
instabil este fluorul datorită reactivităţii sale. Instabilitatea scade de la 
fluor la iod. 

în capul acestei grupe se plasează hidrogenul ţinînd seamă că în acest 
fel el se găseşte înaintea heliului. în consecinţă, hidrogenul poate forma 
ioni il~ cu configuraţia electronică a heliului, in hidrurile metalelor alca¬ 
line şi alcalino-pămîntoase. în acest sens molecula de hidrogen poate fi 
considerată ca hidracidul elementului hidrogen. 

în stare gazoasă toate moleculele sînt diatomice. Stabilitatea mole¬ 
culei X 2 scade de la fluor la iod. Disocierea halogenilor este din ce în ce 
mai uşoară de la fluor la iod. Clorul posedă la temperatura obişnuită o 
densitate de vapori ceva mai mare, ceea ce s-a interpretat prin existenţa 
moleculei Cl 4 . Densitatea sa devine normală la 200°C. 

Xiciunul din halogeni nu apare liber în natură. Aceasta se datoreşte 
reactivităţii mari a moleculelor X 2 care tind să treacă în combinaţii sta¬ 
bile mai ales sub formă de ioni monoatomiei negativi. Combinaţiile acestea 
au caracter de săruri. De aici numele de halogeni (als = sare şi gennao = 
a zămisli). 

Afinitatea electronică a halogenilor scade cu creşterea numărului 
atomic, în acord cu creşterea numărului de straturi electronice de ecra- 
nare a acţiunii nucleului şi cu creşterea volumului atomului. Fluorul este 
cel mai electronegativ element şi deci cel mai puternic agent de oxidare. 
Potenţialele standard de electrod ale reacţiilor: 

X 2 -f 2rţ> 2X- 

scad de la fluor la iod. O energie de hidratare mare caracteristică ionilor 
mici contribuie la Ăaloarea mare a lui E° găsită pentru fluor. Căldura de 
hidratare (10 pentru CI - şi 3,5 pentru I“) este raţional să scadă cu creşterea 
numărului atomic, ca urmare a densităţii de sarcină descrescîndă, datorită 
volumului ionic crescător. 



Tabelul ÎS. Proprietăţile fizice ale linlojjenilor 


Proprietăţi 

Fluor al 

Clorul 

Bromul 

Ioilul 

Astatiuui 

Stan a de agregare 

Gaz 

Gaz 

Lichid 

Solid 

Solid 

Culoarea gazului 

Galbcn-slab 

Galben-verzui Brun-roşcat 

Violet 

- 

-Culoarea solidului 

Incolor 


Roşu-lnchis 

Negru 

- 

Punctul de topire. 





*C 

_223 

— 100,98 

- 7.3 

114 

— 

T’unctul de fierbere, 
C 

-187 

- 34,05 

58,78 

183 


-Masa atomica 

19,00 

35 ;457 

79 ;916 

126,92 

211 (izotop 
stabil) 

Numărul de masa 

19 

35 ;37 

79 ;81 

127 

211.215, 210, 





218 

Numărul atomic 

9 

17 

35 


85 

Căldura de topire, 
cal /mol 

— 

1,531 

2,580 

3.650 


•Căldura de vapori - 
zare, cal/mol 
Densitatea lichidului 

1.640 

4,878 

7,418 

10,388 


la p.f., g/cm 3 

1.108 

1,557 

2,948 

3.706 


Căldura de disocie¬ 
re. cal/mol 
•Căldura de formare 

37,700 

56,900 

45.200 

35,400 


a hidracizilor, la 
18C şi 1 atm, 
kcal 

63,991 

22,030 

8,650 

— 5,926 


Afinitatea elcctro- 






nică, eV 

4,13 

3,75 

3,53 

3,2 


Potenţialul de ioni- 






zare. V 

17,34 

12,95 

11,80 

10,6 


Klcet ronegativitatea 

2,45 

2,85 

3,10 

4,15 


Raza ionică, A 

1.33 

1,81 

1,96 

2,20 


Raza covalentă, A 
Constanta dielec- 

0,61 

0,99 

1,11 

1.28 


trică a solidului 

— 

2.0 

3,2 

4.0 


Susceptibilitatea 






ionică, IO 8 

9,2 

22.4 

33.4 

50.2 


Potenţialul redox 






standard E\ V 

2.85 

1.3583 

1.087 

0.5345 


Densitatea gazului 






faţă de aer la fier¬ 
bere 

1.26 i 

2.49 

3.18 

8.8 


Temperatură critică, 






‘C 

— 129 i 

144 

311 

553 
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Fluorul şi iodul prezintă eîte un singur izotop natural ( 19 F, 12: I, 
clorul şi bromul cîte doi izotopi 35 C1 (75,4%), 37 C1 (24,6%); 79 Br (50,52%), 
sl Br (49,48%). Aceste elemente prezintă insă numeroşi izotopi artificiali, 
radioactivi. 

Elementele din această gupă posedă configuraţiile electronico din 
tabelul 19. Se observă că fiecare lialogen posedă in stratul de valenţă 
şapte electroni. Configuraţia generală a elementelor din această grupă 
se poate nota (»*) a (rep) 5 . Acestor elemente le urmează imediat în sistem 
gazele rare. 


Tabelul 10. Configuraţiile electronice ale lialogenilor 



Stratul j K j 
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10 
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Tendinţa de a realiza configuraţia electronică a gazului rar care urmează 
prin captarea unui electron este reflectată de afinitatea electronică: 

X + C--.X- 

Această tendinţă scade in grupă pe măsura creşterii razei ionice r. v _ şi 
atomice In acelaşi sens scade energia necesară pentru a expulza primul 
electron (potenţialul de ionizare). Această variaţie se explică prin scăderea 
forţelor de atracţie ale nucleului asupra electronilor periferici, pe măsura 
creşterii dimensiunilor atomilor. Starea de anion este uşor accesibilă 
pentru toţi halogenii, pe cînd cea de cation este foarte puţin probabilă 
pentru fluor şi din ce în ce mai uşor de obţinut pentru ceilalţi lialogeni 
dat fiind ordinul de mărime al energiilor implicate. 

Ca urmare a scăderii afinităţii electronice cu creşterea numărului 
de ordine are loc punerea în libertate a lialogenilor mai grei din săruri 
de către cei mai uşori. Astfel se pot scrie reacţiile : 

F, + 20- = 2F _ + Cl 3 


CI.. + 2Br- = 20- + lîr. 


Br a + 21- = 2Bi— + I, 
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în prima reacţie echilibrul se deplasează spre dreapta, afinitatea fluorulul 
pentru electroni fiind mai mare deeît a clorului. în consecinţă, fluorui 
captează electronul pe care-1 posedă clorul ca anion punindu-1 in libertate 
sub formă de clor elementar. 

Fenomenul se petrece invers In cazul acizilor oxigenaţi ai halogenilor 
şi a sărurilor lor, în care tendinţa crescîndă de a forma legături covalente 
determină o înlocuire inversă din sărurile respective : 

I. 2003 = 2 IO 3 CI, 

Conductibilitatea electrolitică a ionilor negativi de halogen la diluţie 
infinită şi 18°C arc valori care Ia prima vedere par curioase : 

AoeiF - = 47,6 fl -1 ' cm 2 ; Aoo>ci — = 66,3 Q -1 -cm 2 ; 

-^oo»Br - ~ 68,2 Q -1 - cm 2 ; -\oo,j“ = 66,8 n _1 -cm 2 

Mobilitatea cea mai mare ar trebui să o aibă ionul F datorită razei 
sale ionice mai mici. Pentru a interpreta valorile de mai sus trebuie să se 
ia în considerare faptul că ionii respectivi se hidratează şi se mişcă în 
cîmp electric sub formă hidratată. Din cifrele de mai sus rezultă că fluorui 
are o puternică tendinţă de hidratare, ceea ce este normal. Căldurile de 
hidratare ale ionilor negativi (kcal/mol) scad de la fluor la iod : 

Or- = 128 ; Oci- - 96.9 ; Qbi- = 92,2 ; Ol- = 85,8. 

în stare solidă, lialogenii formează reţele moleculare. Structura 
fluorului solid nu este cunoscută. Bromul şi iodul cristalizează in sistemul 
rombic în foi. Clorul cristalizează in sistemul patratic. 

Configuraţia electronică de gaz rar a halogenilor se poate atinge şi 
prin punere în comun, adică prin formarea unei legături covalente normale, 
în acest caz, electronul impar p z din configuraţia : ns-, np% np% r/p, este 
pus în comun cu electronul impar al altui atom. Se formează molecule 
de tipul X 2 sau HX. Prin difracţie de electroni sau de raze X, prin studiul 
spectrelor de rotaţie-vibraţie, a momentelor de dipol se dovedeşte struc¬ 
tura moleculară a compuşilor formaţi prin mecanismul respectiv: . 

:X- + .X: - : X: X : 


Distanţele interatomice cresc cu numărul de ordine. Căldura de disociere 
a fluorului explică reactivitatea sa chiar la temperaturi joase. 
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La temperatura ordinară (20 C C) toţi hidracizii halogenilor sînt gaze 
incolore cu miros înţepător. Se pot lichefia şi solidifica prin scăderea 
temperaturii. Atît în stare lichidă cît şi solidă sînt incolori. Hidracizii 
halogenilor perfect puri nu conduc curentul electric ceea ce arată că nu 
au structură polară. Deosebirea mare intre punctele de topire ale halo¬ 
genurilor alcaline şi ale hidracizilor halogenilor este o altă dovadă. în 
plus, energia de disociere în ioni liberi a acizilor halogenaţi cristalini este 
mult mai mare decît a halogenurilor alcaline, deşi volumele moleculare 
ale acizilor şi halogenurilor sînt comparabile. Momentele de dipol mici ale 
hidracizilor halogenilor, distanţele interatomice mici în raport cu razele 
ionice ale halogenilor reflectă faptul că atomul de hidrogen a pătruns 
în învelişul electronic exterior al lialogenului, formînd o structură asemă¬ 
nătoare gazelor nobile, destul de stabilă. Aceasta explică conductibilitatea 
electrică mică, punctele de topire joase şi alte proprietăţi. Totuşi stabilitatea 
hidracizilor halogenilor este mai mică decît a atomilor de gaze nobile, 
aşa cum rezultă şi din faptul că gazele nobile nu prezintă un moment de 
dipol, pe cînd hidracizii posedă momente de dipol. Procentul de legătură 
ionică arată că în faza gazoasă, dubletul de electroni este deplasat spre 
halogeni într-o măsură tot mai mare, o dată cu scăderea numărului de 
ordine. 

Un mediu ionizant, ca apa, determină formarea unor ioni în cazul 
hidracizilor. Are loc reacţia : 

hx + h 2 o h 3 o+ + Xm 

Soluţiile apoase conduc bine curentul electric cu excepţia acidului fluor- 
hidric care se disociază mai puţin datorită asocierii prin legături de hidro¬ 
gen : 


F- 4 - HF [HF 2 ]“ 

în soluţii concentrate are loc reacţia : 

2HF«» 11+ + [IIFtJ- 

sau ţinînd seama de hidratarea protonului se poate scrie : 

2HF -f II 2 0 II 3 O+ + [HF,]” 

Diri conductibilitatea electrică moleculară a fluorurilor neutre se deduce 
că acidul fluorhidric nu este un acid polibazic. Energia mare de formare a 
ionului complex [HF 2 ]“ datorită razei ionice mici a fluorului în comparaţie 
cu ceilalţi halogeni, explică de ce ceilalţi halogeni nu formează astfel de 
ioni complecşi. Disociaţia electrolitică are loc datorită faptului că ionii 
de hidrogen sînt atraşi prin forţe aproximativ egale ca şi ionii de halogeni 
de moleculele dizolvantului. Pe lingă aceasta procesul este favorizat şi 
de energia mare de hidratare a protonului. Constantele fizice (densitate, 
puncte de topire şi fierbere etc.) cresc pe măsura creşterii masei atomice 
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cu excepţia acidului fluorhidric (din cauza asocierii prin legături de hi¬ 
drogen). Stabilitatea hidracizilor halogenilor scade cu creştererea masei 
moleculare aşa cum se observă din căldura de formare (v. tabelul 18). 
Acidul fluorhidric este cel mai stabil, după cum rezultă şi din distanţa 
interatomică mică. Cu creşterea masei moleculare creşte acţiunea redu- 
cătoare. Acest factor influenţează metodele de preparare ale acizilor 
bromhidric şi iodhidric. Toţi hidracizii halogenilor sînt incolori. Volumele 
ionice ale Cl~, Br~, şi I - în soluţie sînt mai mici decît în cristale. 

Tendinţa de polarizare a acidului fluorhidric lichid este aşa de mare 
încît se formează o legătură electrostatică între două molecule formîndu-sc 
un dimer. Ionul [FHF] - derivă de la sarea [FHF]K. Efectul Ramau arată 
că liniile 595 şi 604 cm -1 se datoresc unei vibraţii total simetrice a ionului 
FHF - . S-a observat o dedublare a acestor linii ceea ce se poate interpreta 
fie printr-o rezonanţă între două configuraţii, fie printr-o cuplare a 
oscilaţiilor ionului în celula elementară (LCutre, J.P.Ma- 
t h i e u — 1949). 

Tendinţa de a se coordina a hidracizilor este ilustrată de formarea 
unor combinaţii complexe, conform reacţiei: 

MXj + HX HMX 4 

Stabilitatea combinaţiilor complexe ale fluorului este foarte mare în ra¬ 
port cu a celorlalţi, din cauza volumului mic al ionului de fluor. Astfel, 
în timp ce acidul tetrafluoroboric HBF 4 este stabil, acidul tetraiodo- 
boric HBI 4 nu există. Ionul hexafluoroaluminat [A1F 6 ] 3_ este foarte 
stabil in comparaţie cu ceilalţi halogenoaluminaţi. 

Hidracizii halogenilor formeză hidraţi: HC1-H 2 0, HC1-2H.O, 

HC1-3H 2 0, HBr*2H a O, IIBr-3H 2 0, HBr-4H 2 0, HI-3H 2 0 şi HI 4H 2 b- 

Apariţia unor amestecuri azeotrope este tipică pentru soluţiile hi¬ 
dracizilor. Aceste amestecuri nu corespund unor combinaţii între apă şi 
acizii respectivi, deoarece compoziţia variază continuu, pe măsura va¬ 
riaţiei presiunii. 

Distanţa interatomică, momentul de dipol calculat eli , cel experimen¬ 
tal g, procentul de legătură ionică g/e-fr, coeficientul de polarizabilitate a, 
energia de ionizare a hidracizilor se observă din tabelul 20. După cum se 


Tabelul 20. Procentul de legătura ionică a hidracizilor din momente de dipol 


Acidul halogenat 

R. Ă. 

eR 

Debye 

V-leR 

% 

(v IO 24 cm 3 ) 

<? 

kcal 

HF 

0,917 

4,40 

1,91 

43,4 

0,44 

359,5 

1IG1 

1,275 

6,12 

1,03 ! 

16,8 

1,73 

322,5 

HBr 

1,414 

6,79 1 

0,78 

11,5 

2,50 

312,4 

HI j 



0,38 : 

4,9 

3,92 ; 

304,5 
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vede, procentul de legătură ionică scade de la acidul fluorhidric la acidul 
iodhidric. Energia de ionizare scade in acelaşi sens (G. Briegleb — 

hx-*u+ + x- 

1941, X. 13. Hannay, C. P. S m y t li — 1940). După lv. E ajans 
cu cit un cation posedă un volum mai mare şi o sarcină mai mică şi cu cit 
un anion are dimensiuni mai mici, ionizarea este mai puternică. Astfel, 
clorura şi bromura de argint posedă o structură ionică şi au puncte de 
topire înalte, pe cînd iodura este un compus molecular. 

După formarea unei legături covalente se poate extrage un electron 
al halogenului, care rămîne cu un electron impar. Eadicalul astfel format 
poate forma o altă legătură covalentă prin electronul impar. în aceşti 
compuşi, halogenul se comportă ca un ion pozitiv monovalent. în acest 
sens se cunosc compuşii de iodoniu: [(C 6 H 5 ) 2 I]I de la care derivă baze 
puternice [(C 6 H 5 ) 2 IJ0H. Compuşii de iodoniu sînt diamagnetici. în com¬ 
binaţiile moleculare ale kalogenilor între ei şi în anionii polihalogenaţi, 
numărul covalenţelor este mai mare. într-un ion X - există opt electroni 
periferici formînd patru dublete inutilizate, pe cînd un halogen legat 
covalent posedă numai şase electroni periferici care formează trei dublete 
inutilizate. Utilizarea acestor dublete permite formarea unor combinaţii 
de tipul [X(-> O)*] - unde n poate fi maximum patru, sau de tipul 
It — X(-> 0) n unde n poate fi maximum trei. Valoarea lui n şi cu aceasta 
regula octetului depinde de dimensiunile atomilor, de electronegativitatea 
şi polarizarea acestora. Tendinţa de a forma legături prin coordinare 
creşte de la fluor la iod. Difluorura de dioxigen cu formula O <— F — 
— F -> O reflectă coordinarea moleculei de fluor şi nu a atomului respectiv 

Ionii [X( —> 0)J“ sînt bine reprezentaţi în cazul clorului. Se cunosc 
în acest caz ionii: liipocloros CIO, cloros CIO^, doric ClOy şi percloric 
01O 4 “. în cazul bromului se cunoaşte seria : BrO“, BrOy, BrOy dintre care 
primii sint instabili ca şi in cazul iodului. Pentru acest element seria este 
foarte numeroasă : IO", IO* - , IOy, IOf, IO? - , IO#“. în ultimii compuşi se 
depăşeşte regula octetului şi apare o poliaciditate crescută deoarece în 
aceştia iodul nu se mai oxidează, moleculele de apă adiţionate ionizîndu-se. 

Pentru a forma combinaţii cu valenţa mai mare decît unu trebuie să se 
ocupe orbitali din stratul M. La fluor acest lucru nu este posibil. în acidul 
cloros, clorul are zece electroni, in acidul doric doisprezece electroni şi în 
acidul percloric patrusprezece electroni în stratul de valenţă. Se utilizează 
deci unui, doi şi 


:Q - OH 


Acid hipocloros 


trei orbitali 3 d: 


o = a - oii 


o 

°v li 

JO - OII O = CI — OI I 

O * ii 

o 

Acid doric Acid percloric 
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Aceşti orbitali fac parte din acelaşi strat ca şi orbitalii electronilor de 
valenţă, astfel incit energia lor este numai cu puţin mai mare decît a aces¬ 
tora. în combinaţiile C1F 3 , IF 5 , IF 7 este sigur că se utilizează orbitali d. 
Stereocliimia combinaţiilor halogenilor este în mare măsură explicată 
pe baza teoriei hibridizării (tabelul 21). 


Tabelul 21. Hibridizarea atomilor de lialogeni şi stereocliimia lor 


Hibridizarea Perechile ! 

1 

Stereocliimia 

Exemple 

sp 1 -f-1 

Liniară 

GIF, BrF, 



BrCl 

s/j 3 2 -r3 

Unghiulară 

ClOâ 

3 +5 

Piramidă-trigo- 

CIO3, BrOu, 


nală 

HIO, 

•1 +7 

Tctracdrică 

G104. ioi 

sp*d* 2 -f 1 

Liniară 

Gls, Ia 

3 ; 3 

Formă de T 

CU-, 

4 -r 5 

Tctraedru defor- 



mat 

IO-Fs 

sp 3 dy 2 4 -!- 3 

Pentagonală 

ICli' 

5 +3 

Piramidă-ponta- 



gonalft 

in 

(> -f- 7 

Octaedru 

10$ 

sp 3 d'( 2 dz i 7 -7 

Piramidă-ponta- 


1 

gonală 

IF, 


Legături coordinative apar în oxizii halogenilor. Astfel în heptaoxidul 
de diclor C'l 2 0 7 cei doi atomi de clor sînt legaţi printr-o legătură covalentă 
şi trei legături coordinative : 


°tx 7>° 

O* ci - o - ci->o 


în cazul oxizilor C10 2 , Br0 2 , CI 3 , Br0 3 sau în dimerii respectivi oxigenul 
este legat eoordinativ. în monomeri, electronul impar p z este liber, ceea ce 
furnizează un compus paramagnetic, iar în dimeri acesta se împerechează 
cu un electron identic al altui halogen, ceea ce furnizează un compus 
diamagnetic. în realitate este vorba de un echilibru între monomeri 
şi dimeri. în cazul compusului Cl 2 O s sau C10 4 situaţia este mai puţin 
cunoscută. 

Natura legăturilor coordinative în compuşii oxigenaţi ai halogenilor 
apare într-o nouă lumină în urma determinărilor cu raze X a distanţelor 
halogen-oxigen. Tabelul 22 indică distanţele halogen-oxigen experimentale 
d, cele de legătură simplă d 1 şi de dublă legătură d 2 . Se observă că distanţele 
experimentale reflectă în unele cazuri prezenţa unei duble legături. 
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Reactivitatea specială a fluorului se explică prin uşurinţa disocierii 
moleculei sale şi prin distanţa mică intre nucleu şi electronii săi de legătură : 

)- f - = 1,12 A, r F = 0,65 A, rpt = 0,18 A, = 0,07 A. 

Dată fiind această reactivitate şi volumul său mie, este normal ca fluorul 
să formeze combinaţii în care elemen¬ 
tele să-şi manifeste valenţa maximă, 
uneori depăşind regula octetului. Com¬ 
binaţiile AsF 5 , IF 5 , SF 6 , IF 7 , OsF 8 
nu posedă analogi cu un alt lialogen. 

Prin fluorurare anodică se înlocuieşte 
hidrogenul dintr-o serie de hidrocar¬ 
buri [CF 3 (CF 2 ) b CF 3 etc.], în care 
legătura fluor-carbon este foarte pu¬ 
ternică. Electronegativitatea mare a 
fluorului explică formarea unor legături 
de hidrogen foarte puternice, solvata- 
rea ionilor F“, asocierea moleculelor 

de acid fluorhidric. Fluorul formează ioni complecşi |MF 6 J"~, [RF 4 J _ 
etc. foarte stabili, în care distanţa ion central-ligand se poate micşora 
pînă la lungimi cerute de legături multiple, datorită volumului mic 
al ionului fluor. Luînd în considerare razele unor ioni penta şi hepfca- 
valenţi ai lialogenilor se calculează o distanţă d dintre ionii de oxigen 
în oxianionii piramidali X0 3 ~ şi oxianionii tetraedrici X0 4 _ ,care în cazul 
fluorului este mult mai mică decît distanţa interioară a celor doi O 2- 
(2 • 1,4 = 2,8 A). Copenetraţia - a straturilor electronice este maximă în 
cazul fluorului (tabelul 23). 


Tabelul 22. Distante inlerntomicp in 
«‘Oinpnşii oxigenaţi ai lialogenilor 


Tonul 

d. A. 

d,. A 


CIOT 

1,42-1.48 

! 1,65 

.1,47 

CIOT 

1,48 

1 1,65 

1,47 

BrOT 

1,54-1,78 

1,80 

| 1.62 

IO* 

1,80 -1,89 

1,99 

i 1.81 

IOT 

1.79 

1.99 

! 1,81 

ioj- 

1,93 

1,99 

' 1.81 


Tabelul 23. Dislun|a dintre atomii de oxigen si «openetrajia rin 
oxiueizi 


Hnlogenul 

| 


XC 

d. A 

3 

xc 

d. A 

4 

Flupr 

0,18 

0.07 

2.25 

0,55 

2,07 

0,73 

Clor 

0,37 

0,26 

2.56 

0,24 

2.42 

0.38 

Brom 

0,49 

0,39 

2.76 

0,04 

2,70 

0,10 

Iod 

|. 0,60 

0,50 

2.91 

0 

2,94 

0 


Caracterul electropozitiv al lialogenilor se manifestă din ce în ce mai 
pregnant pe măsura creşterii masei atomice. în cazul fluorului acest carac¬ 
ter lipseşte, nitratul de fluor X0 3 F si percloratul de fluor 01O 4 F sînt com¬ 
puşi în care fluorul se leagă covalent. Astatinul in mediu 1101 6X poate fi 
precipitat ca sulf ură. în mediu acid poate fi precipitat de zinc, cupru, 
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clorură de staniu (II) ca un metal. E. 8 e g r e, M. C o r s o n şi K. 
Leininger (1940) au observat existenţa ionului At~ în mediu reduoă- 
tor, ceea ce justifică poziţia în sistem. 

Se cunosc în acest moment ionii Cl + , Br + , I + şi I 3+ . Stabilitatea lor 
asupra disocierii heterolitice : creşte în aceeaşi ordine. Există astăzi dovezi 

x 2 «>x- -X- 

Ionii Cl + sînt puţin accesibili pe cînd ionii Br + şi I + au fost reţinuţi i>e o 
răşină schimbătoare de cationi (H. Brusset şi T. Kikindai — 
1951) sau au fost puşi în evidenţă prin migrare la catod într-o soluţie 
de acid hipobromos (K. Gonda llundwald — 1950). Ionul mono- 
valent pozitiv apare în reacţia : 

2Ag(RC0 2 ) -f I 2 = Agi I [Ag(RC0 2 ) 2 ] 

M. I. Uschakow (1934) a preparat azotatul iodului monovalent IK0 3 
iar T.Kikindai (1956) sulfatul I 2 S0 4 . Cu piridina s-au obţinut cationi 
complecşi de tipul [IPy] + şi [IPy 2 ] + . Bromul formează ioni de tipul 
[BrPy 4 ] + . P. Schutzenberger (1861) a preparat acetatuliodului 
trivalent I(CH 3 COO) 3 . Ulterior numărul compuşilor iodului trivalent 
pozitiv s-a înmulţit. După o lungă discuţie, T. Kikindai (1956) 
a demonstrat existenţa unor compuşi ai radicalului iodil 10 + : IO(IG 3 ), 
I0(K0 3 ), (10) 2 S0 4 • wH 2 0. 

Se poate conchide faptul că primul element, cel mai uşor şi ultimul 
element cel mai greu posedă caractere oarecum distincte. Astfel, fluorul 
are tendinţă maximă de ionizare (A1E 3 , SilF 4 sînt săruri pe cînd celelalte 
halogenuri ale aceloraşi elemente sînt compuşi liomeopolari). Fluorurile 
prezintă o solubilitate deosebită. Xumărul de coordinare al fluorului 
nu depăşeşte cifra 2, ceea ce îl aseamănă cu oxigenul care are numărul de 
coordinare maxim 3. Nici în acest caz nu se atinge numărul de coordinare 
maxim 4 prevăzut de regula lui W. Pauli. Sa arătat că în combina¬ 
ţiile simple şi complexe cu fluorul unele elemente manifestă valenţa maxi¬ 
mă şi numărul de coordinare maxim. Combinaţiilor AsF 5 , SF 6 , SeF 6 , OsF 8 
şi IF 7 nu le corespund cloruri, după cum şi ionilor complecşi [F 2 H]~, 
[BF 4 ]“, [AlFg] 3- , [SiF 6 ] 2- nu le corespund ioni complecşi cu clorul. Iodul 
excelează prin tendinţa de a forma legături covalente. în unele cazuri, 
iodurile sînt compuşi covalenţi, pe cînd clorura este o sare (Agi în raport 
cu AgCl). Ionii de tipul (Ar 2 I) + unde Ar este un radical aromatic sînt de 
tipul ioniu, sau mai exact iodoniu, care întregesc seria unor astfel de com¬ 
puşi din grupa, a V-a şi a Yl-a principală. Iodul formează compuşi 
polihalogenati. Kumărul de coordinare atinge la iod cifra 6 şi 7 
[O I = (OH)., F 7 I]. 
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O proprietate specială a unor combinaţii ale lialogenilor este tendinţa 
lor de disproporţionare. Cîte un exemplu este dat prin reacţiile următoare : 


3Br a + 6 HO- = 0 B 1 - -f B 1 O 3 + 3H,0 
IOs + ol" + CII+ = 3I 2 + 3II..O 

l)in punct de vedere fiziologic, halogenii sînt foarte agresivi. Atacă pielea, 
mucoasele şi mai ales căile respiratorii. 


FUORUL 

Simbol: F ; Z = 9; .Masă atomică : 18,998 


Existenţa sa a fost presupusă de C. IV. S e b e e 1 e cu mult timp 
înaintea descoperirii sale (1780) şi de M. A. A m pere pe baza analogiei 
care există între cloruri şi fluoruri. Chimişti celebri ca II. liavy, M. A. 
A m pere şi II. Faraday an încercat să îl prepare. Nu a putut fi 
izolat timp de un secol datorită faptului că atacă toate instrumentele 
metalice, sticla, porţelanul şi se transformă în prezenţa apei. în anul 1880 
H. M oissan l-a obţinut prin electroliza acidului fluorliidric animi ru 
care conţinea KHF„ intr-un aparat de platină. 

urnele său provine din limba latină (filiere — a curge) şi se bazează 
pe folosirea fluorinei ca mijloc pentru topirea zgurii care se depunea pe 
regulusul obţinut in industria aurului. Mai corect fluorul molecular se 
numeşte difluor. 

Stare naturală. Din cauza reactivităţii sale, fluorul nu se găseşte 
în stare liberă în natură. Se găseşte în scoarţa terestră in proporţie de 
0,0:19%, adică mai abundent decît cuprul sau plumbul. 

Fluorul se găseşte în natură sub formă de săruri simple, duble şi 
complexe. Cea mai importantă fluorură simplă este fluorina CaF„. Se 
găseşte în America şi în U.R.S.S. Sub formă de cristale complet transparente 
se întrebuinţează în spectroscopie pentru studiile in ultraviolet (1800 — 
1300 A) şi ultraroşu (4 — 9 p). Culorile roşii, violete şi albastre ale fluorinei 
se datoresc manganului; culoarea verde, fierului. Este termoluminiscentă 
şi triboluminiscentă. Varietatea violetă-neagră cu miros specific de fluor 
conţine calciu coloidal rezultat din descompunerea difluorurii de calciu 
de către radiaţiile emise de mineralele de uraniu care însoţesc fluorina. 
Cea mai importantă fluorură complexă este criolita Xa 3 AlF 6 . Se găseşte 
în Groenlanda. Cea mai importantă fluorură dublă este apatita: 
30aj(PO 4 ) 2 • Ca(F, Cl) 2 . în apatită fluorul şi clorul nu se găsesc în canti¬ 
tăţi echivalente. O parte din clor este înlocuit prin fluor. Suma F" -ţ- Cl¬ 
eşte echivalentă numărului ionilor Ca 2+ care nu sînt legaţi de ionii fosfat. 

Fluorul constituie o impuritate jenantă în prepararea superfosfaţilor. 
Fosfa-ţii din Africa de .Vord conţin .3—4% fluor. Fluorul se găseşte ca 



94 


GRUPA A VH-A PRINCIPALA. HALOGENII 


impuritate în pirite, blende, calamine, bauxite, sub formă de fluorosilicaţi, 
fluoroarsenaţi şi fluorovanadaţi. Fluorul se mai găseşte combinat în topaz 
A1.,(F, 011) 2 Si0 4 , lepidolit, orpiment, turmalină, anumite mice, înpămîntu- 
rile rare ca : itrocerit (Ca 3 , 0e 2 , Y 2 ) F 6 , itrofluorit (Ce 3 , Y 2 ) F 6 etc. Se 
găseşte în fosfaţii naturali: ambligomt LiAl(F,0H)P0 4 şi iremontit (Na, 
Li) A1(0H,F)P0 4 . Alte fluoruri mai puţin importante conţinute în mine¬ 
rale sînt: fluelita, A1F 3 *H 2 0, cliiolita Na 5 Al 3 F 14 , pachnolita NaCaAlF 6 II 2 0. 

Din pămînt în care fluorul se găseşte ca apatită este luat de plante 
in cenuşa cărora se găsesc cantităţi mici de fluor. Fluorul se găseşte în apele 
minerale. în apa de băut, se găseşte o cantitate de peste 1,5 p.p.m. Flu¬ 
orul din apă produce smalţul dentar. O cantitate inferioară determină 
cariile dentare. 

în corpul omenesc şi al animalelor se găseşte sub formă de apatită 
in oase, dinţi şi unghii. Dinţii câinelui conţin 0,3% F. Frunza de mesteacăn 
conţine 0,1% F. Este conţinut în graminee, huilă, vin, tutun, ceai, cafea, 
în produse legumicole. 

Obţinere. Reactivitatea fluorului ridică probleme speciale in privinţa 
manevrării şi depozitării lui. Temperatura critică (—129 J C) joasă necesită 
azot lichid pentru condensare. Reactivitatea sticlei creşte cu temperatura, 
iar cea a metalelor depinde de stabilitatea păturii de fluorură. Se foloseşte 
metal A. Monel, cupru, aluminiu, nichel, magneziu, teflon (politetraflu- 
oretilenă). Metodele curente de reţinere a fluorului folosesc reacţia cu 
diclorura de calciu sau clorura de sodiu, din care rezultă clor care poate fi 
absorbit în liidroxizi. 

S-a încercat să se obţină fluorul prin descompunere termică. în acest 
sens E. Low (1881) a folosit CeF 4 • lf 2 0 şi B. Brauner (1881) 
a folosit PbF 4 • 3KF • HF. 

Singura metodă folosită astăzi este cea electrolitică. H. M o i s- 
s a n (1880) a electrolizat acidul fluorhidric făcut conductor cu difluorură 
acidă de potasiu într-un vas de platină răcit cu clorură de metil, în formă 
de IJ, cu dopuri de fluorină şi electrozi de platină iridiată. Fluorul care 
se degajă la anod este trecut printr-o serpentină răcită cu zăpadă carbonică 
pentru separarea acidului fluorhidric antrenat şi prin tuburi umplute cu 
fluorură de sodiu pentru a reţine urmele de acid fluorhidric. Electroliza 
se făcea cu circa 50 V şi 20 A. 

O.Ruff (1930) a arătat că fluorul atacă electrozii de platină, 
formîndu-se K 2 [PtF 6 ] şi pierzîndu-se 5—0 g platină pentru fiecare gram 
de fluor obţinut. Astăzi se folosesc amestecuri de compoziţie KF • 3HF — 
JvF • 2HF. Acidul fluorhidric din comerţ conţine acid hexafluorosilicic 
!i 2 SiF 6 . Acesta se formează în reacţia dintre acidul fluorhidric şi tetra- 
fluorura de siliciu care rezultă din reacţia : 

2CaF 2 + 2H 2 S0 4 -f Si0 2 - 2CaS0 4 -f SiF 4 + 2II 2 0 

Pentru prepararea fluorurilor acide anhidre se adaugă acidului fluorhidric 
din comerţ carbonat de potasiu anhidru în projmrţia necesară precipitării 
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hexafluorosilicatului de potasiu. Se degajă dioxid de carbon. Se decan¬ 
tează acidul ai se împarte în două porţiuni. Una se neutralizează exact 
cu carbonat de potasiu. Apoi se adaugă din cealaltă cantitatea de acid 
fluorhidric în proporţiile necesare pentru a prepara KF • 2HF care se 
topeşte la TO C sau KF • 3HF care se topeşte la 5G°C. Amestecul se răceşte 
cînd se depun cristale care trebuie uscate. 

Se folosesc anozi de nichel în aparatele de laborator şi de grafit pent ru 
celule industriale, din considerente economice, deşi acestea se polarizează 
uşor. Un progres constă în adaosul de fluorură de litiu care scade punctul 
de topire al electrolitului şi evită polarizarea. W. L. Arg o, F. C. M a t- 
liers, B. Hunii s ton şi C. O. And er son (1019) au folosit sarea 
KF • HF intr-un creuzet de cupru drept catod. Anodul era din grafit, 
înconjurat, de o diafragmă de cupru separată de anod printr-un dop de 
fluorină. Creuzetul era încălzit electric. Combinaţia KF • 1IF posedă o 
rezervă mică de fluor şi se topeşte greu. 

Pentru aceste motive P. L eb e au şi A. 11 a m iens (1952) 
au electrolizat combinaţia KF • 3HF ce se topeşte la 56°C şi care în cursul 
electrolizei trece în KF • 2HF cu punct de topire 70°C. Temperatura joasă 
permite folosirea anozilor de nichel într-un creuzet de cupru. Catodul posedă 
uii clopot de cupru perforat (fig. 24). 


ED=^ 


Fig. 24 Fig. 25 

Studiul amestecului KF—HF realizat de G. II. Cady (1929) 
arată că numai compoziţiile KF • 4HF — KF • 2HF au un punct de topire 
jos (fig. 25). 

Dintre diferitele celule folosite in decursul timpului pentru obţinerea 
fluorului în cele ce urmează se descrie cea a lui L. 31. Demis, J. M. 
V o e d e r şi K. G. B o c li o w — 1931 (fig. 20). Aparatul este construit 
dintr-o ţeava de cupru 1 iu formă de V, interiorul căreia este acoperit 
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cu un strat de azbest-cimen t care are rol de izolator. Sîrma 2 înfăşurată pe 
stratul izolator acoperită cu o pătură izolatoare serveşte la încălzire electri¬ 
că. Electrozii 3 sînt bastoane de grafit E. G. Aclieson. Dopurile 4 din ciment 
de bacholită, izolează electrozii de corpul vasului do cupru. Temperatura 



din interiorul celulei se controlează cu termometrul 5. Ca electrolit se 
foloseşte difluorura acidă de potasiu KHF» uscată timp de 48 de ore la 
1.30°C şi apoi topită. Umiditatea provoacă o polarizare a celulei, o impuri- 
ficare a fluorului cu oxigen şi o mărire a coroziunii. Aparatul se încarcă 
cu eîte un kg de electrolit. Pe măsură ce se pierde acidul fluorhidrie, punctul 
de topire creşte conform diagramei din fig. 25. Cind se depăşeşte tempera¬ 
tura de 280°C se schimbă electrolitul. Se 
foloseşte un curent de 5 A şi 12 V. O flanşă 
6 leagă ţeava de la anod de tuburile 7 şi S 
de cupru care conţin flnorură de sodiu 
granulată care reţine acidul fluorhidrie 
antrenat în curentul de fluor. Acesta este 
un exemplu de celulă fără diafragmă. 

Se folosesc, astăzi celule industriale 
care lucrează la 100—105°C cu 3000 — 
—1000 A şi 11—13 V. Toate celulele actu¬ 
ale lucrează cu diafragmă. Diafragmele 
sînt polarizabile şi nepolarizabile. Pot fi 
construite din cupru, magneziu sau metal 
elektron. Prepararea unor luturi sau ci¬ 
menturi rezistente este dificilă. Unsorile 
inerte perfluorurate permit realizarea unei 
paste cu fluoruri de calciu (II), magneziu 
(II) sau aluminiu (III) (T. W. S t r i c- 
k 1 i n —1918). Folosirea materialelor plas¬ 
tice de tipul teflonului a însemnat un progres considerabil (R. Landau, 
R. Ros e n—1917). 
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E. C. D o w n i n g (1947) a construit o celulă (fig. 27) care lucrează 
la 75—85°C eu o intensitate de curent de cîteva mii de volţi şi 11—13 A. 
Aceasta este o celulă cu anod 1 de grafit. Compartimentele anodic şi catodic 
sint separate de o cupolă metalică pentru a preveni amestecul gazelor. 
Pentru a se preveni amestecul fazei lichide se foloseşte o diafragmă 2 
de metal Monel perforată. 

Fluorul obţinut este impurificat cu oxigen, cu difluorură de oxigen, 
cu acid fluorhidric antrenat. Acidul fluorhidric se separă prin condensare 
cu azot lichid, sau prin reţinere pe diclorură de calciu sau fluorură de sodiu. 
Cînd electrozii sint din cărbune se degajă şi fluoruri de carbon. Comprima¬ 
rea, lichefierea, purificarea prin distilare pune probleme tehnice importante 
din cauza agresivităţii sale. 

Proprietăţi fizice. Fluorul este un gaz de culoare galbenă-verzuie. în 
stare lichidă şi solidă este incolor. în stare solidă există în două modificaţii 
cu punct de transformare —228,5°C. Posedă un miros caracteristic, 
analog ozonului, ceea ce reprezintă un indice al prezenţei sale. Densitatea 
fluorului gazos este 1,319 în raport cu aerul. 

H. M o i s s a n şi J. D e w a r (1903) au solidificat fluorul cu 
ajutorul hidrogenului lichid. Punctul său de topire este — 219,5°C. Fluorul 
lichid are densitatea 1,639 g/cm 3 la — 207,6°C. Punctul său de fierbere 
este —185,9’C. Fluorul lichid, perfect uscat şi lipsit de acid fluorhidric 
nu atacă sticla. Căldura de disociere a fluorului este 37,7 kcal/mol 
(B. N. Doescher —1952). Din ciclul F. Haber — M. Born se calculează 
31 ± 4 kcal mol. Din căldura de disociere se calculează un grad de disociere 
foarte mic. Aceasta arată că molecula de fluor nu a putut fi practic 
scindată iu atomi. Fluorul este diamagnetic. Constanta sa dielectrică 
este circa 1,5. Indicele de refracţie este n D = 1,00195. Fluorul este reprezen¬ 
tat printr-un singur izotop stabil 19 F(100%). Cel mai stabil radioizotop 
este 18 F. 

Proprietăţi chimice. Combinarea fluorului cu nemetalele este atît 
de vie incit se pune problema folosirii sale drept carburant pentru propulsia 
rachetelor. Azotul nu reacţionează cu fluorul. în ultimul timp s-au descope¬ 
rit combinaţii ale fluorului cu unele gaze rare. Fluorul se combină violent 
CU hidrogenul, chiar la rece şi la Întuneric : 

H, + F„ = 2HF,„ 2-38,5 kcal 

Flacăra fluor-hidrogen are cea mai inaltă temperatură (4000—5100°C). 
Formarea acidului fluorhidric ar putea avea loc într-o turbină a cărei 
energie s-ar putea utiliza. Aceasta rezultă şi din căldurile de reacţie: 


H, + F,_ = 2FH (gaz) 

H, + 1 20 2 = H.O (gaz) 

CH, + 4F a = CF, + 4HF 
HC = CH + 5F, = 2C.F, + 2HF 


AH = -128,0 kcal 
AH = —57,8 kcal 
A II = -415 kcal 
AII = -035 kcal 


Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Reacţia dintre apă şi fluor în care ar apărea ozon este foarte controversată, 
admiţîndu-se că se formează oxigen, apă oxigenată, difluorură de oxigen 
F 2 0, ozonaţi: 

F 2 + H t O = 2HF + l/20 2 MI = -83 kcal 

Fluorul scoate lialogenii din ceilalţi hidracizi rezultînd acid fluorhidric. 
Descompunerea apei, a hidrogenului sulfurat, amoniacului, hidracizilor, 
halogenilor şi a multor combinaţii organice se bazează pe afinitatea fluoru- 
lui faţă de hidrogen. Fluorul reacţionează cu dioxidul de clor forinînd 
doritul de fluor FC10 2 : 

f 2 + cio 2 = fcicl f 
F + ClOj = FC10_, 

Se cunoaşte şi bromitul de fluor FBr0 2 . Cu doraţii alcalini se formează 
pe măsura creşterii temperaturii F01O 4 , FC10 3 , C1 2 0 6 . La peste 100°C 
cu cloratul de potasiu se degajă clor. Percloratul de fluor reacţionează, 
cu hidroxizii alcalini şi iodul (G. H. Rohrback, G. 11. O a dy—1947). 

Fluorul deplasează halogenii din clorurile, bromurile şi iodurile 
nemetalelor : 


2McX -r F 2 = 2McF X 2 

Reacţionează cu fluorurile metalice formindu-se fluoruri superioare: 

KF 2 , RbF ;) , CsF 3 , PbF 4 , BiF 6 . CrF 3 . CrF 4 . UF 5 , UF 6 , CoF 3 . 

Cu oxigenul formează difluorură de dioxigen F 2 0 2 . Sulful se aprinde 
în fluor formînd hexafluorură de sulf SF 6 şi S 2 F 10 . Dioxidul de sulf adiţio¬ 
nează fluorul formînd difluorură de sulfuril S0 2 F 2 . Cu anhidrida sulfurică 
formează compusul S0 3 F 2 . Diclorura de tionil şi de sulfuril se transformă 
în fluoruri. Cu selenul formează hexafluorură de selen SeF 6 şi tetrafluorură 
de selen SeF 4 , cu telurul hexafluorură de telur TeF 6 şi tetrafluorură de 
telur TeF 4 . S-au obţinut fluorura azotică X0 3 F, fluorura de azotil NO a F, 
fluorura de nitrozil NOF. Cu fosforul şi arsenul formează tri şi ponta- 
fluorurile respective. Carbonul formează cu fluorul o serie de compuşi: 
CF 4 , C 2 F 4 , C„F 2n+2 , (CF) X , (C 4 F) >r , (CoF), etc. Cu grafitul reacţionează 
la roşu închis, iar cu diamantul nu reacţionează nici la 700°C. Se cunoaş¬ 
te şi oxidifluorura de carbon COF 2 , un compus analog fosgenului care 
se formează din oxid de carbon şi difluorură de argint. 

Prin fluorurarea oxidului de carbon sau a alcoolului metil ie in prezenţa 
difluorurii de argint se obţine hipofluoritul de trifluorometil CF 3 FO. 
Grupul trifluorometil are un caracter puternic electronegativ. Sărurile de 
plumb, argint, sodiu, potasiu ale acidului trifluoroacetic formează cu 
iodul, iodura de trifluorometil (J. Sheridan, W. G o r d y — 1950). 
Aceasta se disociază homolitic cu formare de radicali CF 3 . Stabilitatea tri- 
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fluoro-iodurii de carbon s-a explicat prin contribuţia următoarelor patru 


forme în rezonanţă : 



F+ F 

F 

F 

li 1 

F-C-I F-C=I* 

1 

F-C- 1 + 

1 

F-C- r 

F" F" 

1 

F 

i 

F 

I II 

III 

IV 


S-au preparat un mare număr de trifluorometili derivaţi de la sulf, fosfor, 
arsen etc. (tabelul 24). Grupul CF 3 se comportă ca un hidrogenoid. 


Tabelul 24. Compuşi triîluorometllici 


Compusul 

p. t.. 5 o 1 

P. f.. -c 

Compusul 

1 

P.t.,°C' 

p.f. ,°c 

c:f 3 i 


— 22 5 

' <CF 3 ) 3 P 


17 

cf 3 sf 5 


-20.4 

(CF 3 ),PI 


73 

(C1-.,).S 

-86.9 | 

-22 

|i (CF 3 ),He 

163 


(CI’ 3 ).,As 


33,3 

. CF,HgI 

112,5 


(CF 3 )jAsI 


92 

1: CFgHgCl 

76 



Muorurarea completă a hidrocarburilor (folosind de exemplu : CoF a , 
AgF 2 ) furnizează compuşi care nu sînt atacaţi de agenţii puternic oxidanţi, 
rezistenţi la temperaturi înalte. Keacţia generală se poate formula astfel : 

-CH 2 - + 4CoF 3 -> - CFo - + 2HF + 4CoF 2 

Fluoro şi fluoroclorocarburile se pot polimeriza dînd naştere unor uleiuri 
foarte vîscoa.se, unsori, ceruri şi plastice. Folosirea teflonului (politetra- 
fluoretilenă, E.I. duPontOompany) şiaKEL—F (policlorotrifluoroetilena, 
M.W. Kellogg Company) a determinat o nouă fază pentru industria 
plasticelor. Freonii sînt fluoroclorocarburi folosite ca dizolvanţi, amestecuri 
frigorifice şi agenţi inerţi de dispersie. Diclordifluormetanul CC1 2 F 2 este 
cunoscut sub numele de freon—12. Se prepară prin reacţia dintre acid 
fluorhidric şi tetraclorură de carbon în prezenţa pentafluorurii de antimo¬ 
niu drept catalizator: 

CC1 4 : 2HF = CC1 2 F 2 + 2HC1 

Cu oxigenul şi cu azotul, fluorul nu reacţionează direct, iar cu clorul 
reacţionează la încălzire. Dacă aceste elemente se găsesc încărcate negativ, 
atunci fluorul le captează electronii în exces : 

2.\aCl -f Fo = 2NaF + Cl 2 
Si0 2 - 2F 2 = SiF 4 -j- 0 2 
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Metalele sint atacate de fluor la o temperatură mai mult sau mai puţin 
înaltă. Sînt atacate mai greu şi la o temperatură înaltă aluminiul, cromul, 
fierul, cuprul, argintul. Aurul şi platina sint atacate la 600°C. Oxizii metale¬ 
lor reacţionează cu fluorul la o temperatură mai mult sau mai puţin înaltă, 
formîndu-se fluorurile respective : 

2CaO + 2F, - 2CaFj + O s 

Fluorul are o puternică acţiune oxidantă. Potenţialul său normal de 
oxido-reducere este : 

F„ + 2c- 2F- E 0 = 2,85 V 

Caracterul său oxidant poate fi pus in evidenţă executînd oxidâri eu fluor 
gazos sau arderi în atmosferă de fluor. Oxidează iodaţii la peroxiiodaţi. 
F. Fichter (1926—1929) a arătat rolul activ al ionilor de fluor la 
prepararea electrolitică a peroxisărurilor (peroxisulfaţi, peroxifosfaţi, 
peroxicarbonaţi, peroxiboraţi). Oxidează soluţiile sulfurice de săruri de 
Cr(II) la acid cromic şi cele de Mn(II) la acid permanganic, sărurile de 
Co(II) la săruri de Co(III), cele de Ag(I) la Ag(II). Oxidează de asemenea 
sulfatul de taliu (I) la sulfat de taliu (III), cloraţii la pereloraţi, fosfatul 
de mangan (II) la fosfat de mangan (III). Dintre ionii complecşi pot fi 
semnalaţi: 

[PbUIFd - (E. W i b e r g-1950), |BcF 4 ) ; -, [AuF 4 ]-, [AlF.p-, [SiF,l=-, [C,cF t ] s -, 
[ZrF,l*-, [HîF,l 3 -, [NbF,]-, [TaF,]- etc. 

Proprietăţi fiziologice. Fluorul este aproape tot atît de toxic pentru 
insecte ca şi acidul cianliidric. Plantele suportă pină la 1000 p.p.m. Atacă 
pielea producînd ulceraţie. în locul ulceraţiei se infiltrează o soluţie 
de gluconat de calciu eu care ionii de fluor formează o fluorură insolubilă. 
Sub formă ionică este antidot pentru animale mici intoxicate cu trioxid 
de diarsen. Cantităţi mici sînt necesare pentru menţinerea sănătăţii anima¬ 
lelor. Sub formă ionică este necesar pentru formarea dinţilor. 

Recunoaştere şi determinare. Fluorul se poate determina prin absorbţie 
pe mercur (L. Â. B i g e 1 o w — 1947). Se poate trece fluorul peste 
elorură de sodiu. Clorul pus în libertate se prinde intr-o soluţie de hidroxid 
şi se titrează ca bipoclorit. Pentru cantităţi mai mici de fluor se foloseşte 
deplasarea iodului din acid iodhidric in soluţie, determinîndu-se ulterior 
iodul prin metodele cunoscute. 

întrebuinţări. Fluoroclorurileorganice (T. Midgley. A. L. H e li¬ 
ne — 1930) de tipul freonului (CC1 2 F 2 , CC1F 3 etc.) servesc la producerea 
temperaturilor joase pînă la circa —160°C. Aceşti produşi se utilizează ca 
propulsori şi vaporizatori ai produselor cosmetice, ca insecticide şi în 
pictură. Prin polimerizarea tetrafluoretilenei se obţine teflonnl un compus 
solid, incolor, inert din punct de vedere chimic pînă la 200—300‘C (M. M. 
Eenfier şi E. E. L e vr i s — 1946) Aceşti compuşi au revoluţionat 



FLUORUL 


101 


chimia fluoralui şi a altor substanţe corosive. Ei servesc la fabricarea 
unor materiale plastice, robinete, piese de legătură etc. Polimerizarea 
compusului CF 2 = CFC1 dă naştere unor lubrifianţi mai buni deeît siliconii. 
Bromtrifluorometanul este un agent extinctor în automobile şi avioane. 
Perfluoroacizii (CF 3 COOH) sînt agenţi posibili de flotaţie. Fluorul a fost 
folosit pentru prepararea fluorurilor de clor cu calităţi incendiare şi pentru 
prepararea hexafluorurii de uraniu UF 0 destinată separării izotopilor 
acestuia, motiv pentru care metodele de obţinere ale fluofului au fost 
amplu studiate (Ind. Eng. Chem. 1947 şi următorii). Flacăra de fluor şi 
hidrogen produce o temperatură mai înaltă decît cea oxihidrică. Cu un astfel 
de suflător se poate suda cuprul, deoarece fluorura de cupru (II) formată 
se topeşte şi metalul se lipeşte. 


COMBINAŢIILE FLI.'ORULUI CU HIDROGENUL 

Acidul fluorhidric. Acidul fluorhidric a fost descoperit- de Iv. W. 
Scheele (1772) prin încălzirea fluorinei cu acid sulfuric. J. L. G a y - 
Lussac şi L. J. Tlionard (1809) au făcut un studiu asupra sa 
din care A. AI. A m pere a tras o concluzie asupra compoziţiei sale, 
care a fost stabilită de H. Davy (1813). E. Fremy (1856) t-a obţinut 
în stare pură prin acţiunea hidrogenului, asupra fluorurii de plumb (II). 

Stare naturală. Acidul fluorhidric a fost semnalat în stare liberă în 
fumerolele vulcanilor. Este foarte răspîndit sub formă db fluoruri. Cele 
mai importante fluoruri sînt criolitul Na^AlF,. şi fluorina CaF 2 . Criolitul 
se găseşte în Groenlanda, Colorado şi Urali. în regiunile vulcanice s-au pus 
în evidenţă : hiratitul K 2 SiF 6 şi waladritul (NH 4 ) 2 SiF 6 . Se cunoaşte o gamă 
de fluoroaluminaţi. Se cunosc fluorocarbonaţi, fiu oro sulfaţi, fluorofosfaţi, 
fluoroarsenaţi şi fluorovanadaţi, ca de exemplu : vagneriţul Mg. 2 FP0 4 , 
tilazitul CaMgF As0 4 şi durnagitul NaAlF As0 4 . 

Preparare. Deşi hidrogenul se combină cu fluorul exploziv chiar 
la —252°C şi la întuneric, totuşi acidul fluorhidric nu se prepară prin această 
metodă nici in laborator şi nici în industrie, metoda fiind periculoasă. O 
soluţie de acid fluorhidric poate fi obţinută pe baza reacţiei acidului 
sulfuric cu fluorina : 


II.,S0 4 -f CaF 2 = 2HF -f CaS() 4 

Reacţia se execută într-o retortă de platină, argint sau fontă, acoperită 
cu plumb sau diferite aliaje, care se încălzeşte la 200—300°C. Pentru ca 
retorta să poată fi curăţită uşor, fluorina se amestecă cu gips pulverizat, 
într-o serpentină metalică de plumb sau diferite aliaje, răcită cu gheaţă 
şi sare, distilă acidul fluorhidric. Amestecul se agită in timpul încălzirii. 
Se obţine astfel o soluţie cu concentraţia de peste 70 % HF din cauza apei 
provenită din acidul sulfuric concentrat. 
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Deoarece fluorina conţine silice, în acidul fluorhidric apare şi acid 
hexafluorosilicic care se formează din tetrafluorura de siliciu degajată. 
Alte impurităţi sînt: dioxidul de sulf, fierul, plumbul, arsenul şi uneori 
hidrogenul sulfurat. Soluţia de HF 40% formează un amestec azeotrop. 
La acest amestec se adaugă etilenglicol şi se distilă. Pînă la 140°C trece 
cea mai mare parte din apă şi apoi încălzind la 160—165°C se obţine o 
soluţie de HF 60%. Adăugind azeotropului de HF 35—40%, fluorură de 
potasiu şi distilînd se obţine acid fluorhidric concentrat, sau chiar anhidru 
(F. Soddy - 1945). Se lucrează în vase de platină. 

Un acid foarte pur se obţine prin reacţia (W. F. M i t c h e 11, J. A. G. 
Mc K a y — 1955): 

SO 3 IIF + 1I 2 0 = H 2 S0 4 -i- HF 

Acidul fluorhidric se deshidratează cu acid sulfuric, cu fluor care reacţio¬ 
nează cu apa sau prin distilare în coloane speciale. 

Prepararea acidului anhidru se bazează pe descompunerea termică a 
difluorurii de hidrogen şi potasiu KHF 2 . La acidul fluorhidric purificat 
(45% HF) se adaugă în proporţie ceva mai mică decît cantitatea teoretică 
şi în porţiuni, carbonat de potasiu, la rece, într-o capsulă de argint, agitînd 
cu o baghetă de lemn: 

4HF + K 2 C0 8 = 2KF HF + C0 2 + H„0 

Cristalele de fluorură acidă se usucă în vid pe acid sulfuric, hidroxid de 
potasiu sau în etuvă la 100°C. Se distilă fluorură acidă într-o retortă de 
platină legată de un tub în U, care trece printr-un amestec răcitor. Prima 
porţiune ce conţine apă se elimină. Se încălzeşte apoi retorta la 500—600°C 
(Inorganic. Syntlieses — 1939). Difluorura de hidrogen şi sodiu se usucă 
mai uşor. 

Acidul fluorhidric mai ia naştere în sinteza perfluorociclohexanului 
(P. H. Mc II r i d e — 1949), în reacţia hidrogenului cu fluorurile metalice : 

MF a -f- H 2 ^> M + 2HF 

sau a vaporilor de apă asupra fluorurilor metalice : 

MFo + H 2 0 MO + 2HF 

Acidul anhidru se transportă în tuburi de oţel, cupru, nichel şi alte aliaje. 
Soluţia de acid fluorhidric nu atacă polietilena din care se pot confecţiona 
flacoane, pipete, biurete etc. Se mai poate păstra în cilindri de plumb, 
în vase de gutapercă sau de parafină. Din cauza punctului de fierbere 
(19,6°G) care se depăşeşte uşor, containerele se închid în prezenţa unor 
aparate care indică presiunea. 

Proprietăţi fizice. Acidul fluorhidric anhidru este un gaz incolor peste 
19,6°C, cu miros înţepător, foarte corosiv şi uşor lichefiatul. Cristalizează 
în sistemul ortorombic. Densitatea acidului fluorhidric solid la — 93,8°C 
este 1,653, iar a celui lichid la 0°C este 1,0015. Masa moleculară variază 
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cu presiunea şi temperatura, ceea ce arată că acidul fluorhidric este asociat. 
Prin micşorarea presiunii sau prin ridicarea temperaturii, asociaţiile molecu¬ 
lare se scindează repede în molecule simple de acid fluorhidric. La 90°C 
scindarea este aproape completă. în jurul temperaturii de fierbere, den¬ 
sitatea este 2,75, ceea ce ar indica formula (HF) 4 . S-au găsit valori pentru 
numărul de molecule asociate cuprinse între doi şi cinci. Rezultatele s-au 
interpretat in sensul unui echilibru între IIF şi (HF) 6 . Temperatura de 
topire a acidului fluorhidric este —83°C. 

Conductibilitatea termică a acidului fluorhidric trece la temperatură 
joasă printr-un maxim, ceea ce reflectă formarea moleculelor asociate 
(HF) 6 , iar la temperaturi mai înalte creşte continuu. Conductibilitatea 
electrică a acidului anhidru este foarte mică. 

Constanta dielectrică a acidului fluorhidric creşte cu scăderea tempera¬ 
turii. La 0°C aceasta este 83,6. Momentul de dipol calculat şi determinat 
este de circa două unităţi Debye. Valoarea mare reflectă o asociere molecu¬ 
lară. Căldura de formare este 64,45 kcal la 32°C şi cea de disociere în atomi 
probabil 150 kcal. 

Benzile de absorbţie în infraroşu pledează pentru existenţa polimeri¬ 
lor (R. D. S h e 11 o n, A. ti. N i e 1 s e n -- 1952). Frecvenţa de vibraţie 
a acidului fluorhidric reflectă o distanţă interatomică foarte mică (0,917 Â). 
Legătura pare a avea un caracter ionic de circa 43%. 

Studiul presiunii de vapori sau al masei moleculare aparente în 
funcţie de presiune indică un grad de polimerizare n = 6 : 


«UF (HF),j 

Determinări de difracţie de electroni, de moment de dipol, infirmă existenţa 
unor cicluri (HF) e . Polimeri inferiori ca (HF) 2 există probabil în mai mică 
proporţie şi la presiuni joase, iar cei superiori lui (HF) 6 se întîlnesc probabil 
la presiuni mai înalte. 

Raportul mare al căldurilor de topire si de evaporare (0,612) pledează 
şi el pentru un polimer în lanţuri. Constanta dielectrică pledează şi ea 
pentru o structură în lanţuri. Prin micşorarea presiunii acidului fluor- 
hidric gazos şi creşterea temperaturii, asociaţiile moleculare se scindează 
repede în molecule simple, astfel îneît la 90°C scindarea este aproape 
completă. Diferitele anomalii pe carele prezintă acidul fluorhidric, de exem¬ 
plu, puncte de fierbere şi de topire mai înalte decît ale celorlalţi hidracizi 
ai lialogenilor, valoarea mare a căldurii molare de neutralizare (16,5 kcal) 
în comparaţie cu cea a celorlalţi acizi puternici (13,7 kcal) se datoreşte 
asociaţiei moleculelor prin legături de hidrogen. Şi în stare lichidă acidul 
fluorhidric este puternic asociat. Variaţia densităţii în stare gazoasă 
{d = 1,78 la 21,4°C, d = 1,38 la 32°C, d = 1,04 la 38°C, d = 0,740 la 60°C 
şi 0,710 la 80°C, limita teoretică fiind 0,691) arată că la punctul de fierbere 
molecula ar fi triplă şi că ea se depolimerizează progresiv pentru a atinge 
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formula simplă HF pe la 90°C. Legătura între molecule se face prin punţi 
de hidrogen : 

•H-F -H-F -H-F - 

Acidul fluorhidrie anhidru este un bun dizolvant. Fluorurile care nu se 
dizolvă în acid fluorhidrie sînt cele care nu sînt descompuse sau care nu 
se asociază cu el (AgF, BeF 2 , ZnF 2 , PbF 2 , FeF 3 , CoF 3 ). 

Pe baza unor măsurători de mobilitate M. Kilpatrick şi J.T. 
Lewis (1956) admit existenţa unor ioni mai solvă taţi decit [HF 2 ]' ca : 
II „f—, H 3 Ff, H 4 F 0 ■ Conductibilitatea şi punctele de topire ale unor halo- 
genuri (IF 5 , AsF 6 , SbF 5 , BF 3 ) în acid fluorhidrie anhidru pledează pentru 
reacţii de tipul: 

BF 3 + 2HFj»H,F+ + BF- 
SbF s + 2HF = H,F“ + SbF- 

Aceleaşi măsurători arată că substanţe considerate acizi în apă, prezintă 
în acid fluorhidrie un caracter bazic, jucînd rolul de acceptori de protoni. 
Cel mai puternic acid în acest sistem este H 2 F _ sau ionul fluoroniu şi cea 
mai puternică bază ionul fluor. Acidul azotic (cum .şi HMnOj, H 2 S0 4 ) 
este o bază în acid fluorhidrie, iar cel percloric este amfiprotic : 

HONOj + HF = (OH) 2 NO+ + F“ 

HC10 4 + HF = HjClOJ + F- 
HCIO, + HF = H 2 F+ + CIO- 

Dizolvarea hexafluoroaluminatului de sodiu cu precipitarea trifluorurii 
de aluminiu, indic ă un proces amfoter, cînd soluţia în acid fluorhidrie 
este tratată cu trifl uorură de bor : 


Na 3 AlF, + 3BF- «î AlFj + 3NaBF, + 3F~ 


Această reacţie este analogă cu: 

NaAlOj + H 3 0+ -► Al(OII ) 3 + Na+ 

în acidul fluorhidrie pot avea loc şi reacţii de oxidoredueere 
3HAsF 6 + 2Ag -> 2AgAsF e + AsF s + 3HF 

Ionizarea in acid fluorhidrie este diferită faţă de ionizarea în apă. O sare 
binară care în apă dă doi ioni, în acid fluorhidrie poate da patru. Astfel, 
azotatul de potasiu, acidul acetic formează patru ioni: 


IvN0 3 + 2HF = K+ + HNO 3 II+ + 2F- 
CH 3 COOK + 2HF = K+ + IICH 3 COOH+ + 21— 
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Difluorura de hidrogen şi potasiu considerată ea bază poate fi neutralizată 
de acizii HS0 3 F, HBF 4 şi HSbF 6 : 

KHP. + HS0 3 F = KSOjF + 2HF 

Tetrafluorura de titan, pentafluorura de niobiu şi hexafluorura de tantal 
sint acizi puternici, iar pentafluorura de fosfor este un acid slab 
(D. A. Mac C au 1 ay — 1956). Acidul fluorhidric anhidru dizolvă 
un mare număr de substanţe organice. 

Acidul fluorhidric este puţin disociat în soluţie. Crioscopic şi conducto- 
metric s-au pus în evidenţă indivizii HF, H + , F“ şi HFr. Valorile constan¬ 
telor de echilibru sint: 

K = [H+1 1F | - =6,71 IO -4 (25°C) 

[HF] 

şi 

= 1 HF] [F ;]_ = 0 259 (25°C) 

[HFd- 

Mobilitatea ionului HFj este mult mai mare (75) decît a ionului F - (3,3 — 
3 9). 

în sistemul apă-acid fluorhidric au fost obţinute trei eutectice E 
(fig. 28) trei hidraţi şi un punct de tranziţie T. Formarea acestor hidraţi 



Fig. 28 F‘g- 29 

puţin volatili care se condensează sub formă de picături explică faptul 
că acidul fumegă în aerul umed. 
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Acidul fluorhidric formează cu apa un amestec azeotrop de compozi¬ 
ţie 35,4% HF care fierbe la 115,2°C (760 mm Hg). Izobarele de distilare 
ale soluţiei apoase (fig. 29) prezintă un maxim (120°C ; 36% HF). 

Proprietăţi chimice. Disocierea termică a acidului fluorhidric nu a putut 
fi pusă în evidenţă, ceea ce dovedeşte că el este relativ inert. Potenţialul 
redox (calculat, deoarece nu se poate determina experimental) al cuplului 
F 2 /F" este 2,85 V. Această valoare este cea mai mare dintre toate valorile 
cunoscute. Fluorul neputînd exista în soluţie apoasă din cauza reactivităţii 
sale, ionul F“ evident, nu este reducător. 

în soluţie apoasă, acidul fluorhidric este un acid slab în raport cu 
omologii săi. în soluţie 0,1 10% din molecule sînt disociate. La neutrali¬ 

zare cu o bază se degajă 16,3 kcal/mol. Deci mai mult decît la neutralizarea 
unui acid tare. Aceasta provine din căldura de disociere a acidului care 
este 2,6 kcal şi care este pozitivă. 

Chiar in stare lichidă, acidul fluorhidric anhidru nu atacă sticla şi nu 
reacţionează cu majoritatea metalelor, cu excepţia celor alcaline, decît 
la temperatură înaltă. Potasiul reacţionează exploziv chiar la temperatura 
obişnuită. Acidul fluorhidric comercial conţine dioxid de sulf care contri¬ 
buie la coroziunea metalelor. Acidul fluorhidric gazos sau în soluţie atacă 
sticla energic fiind un bun agent de gravare : 

CaSiO a 4- 6111-' = CaF 2 + SiF 4 3H â O 
SiF 4 -f 2HF = HgSiFg 

în mediu apos se formează acid liexafluorosilicie, iar in mediu de acid 
sulfuric deshidratant, tetrafluorură de siliciu gazoasă. Obiectul de sticlă, 
acoperit cu ceară sau parafină, se supune atacului acidului fluorhidric, după 
ce se scrie sau se desenează cu un vîrf ascuţit. Părţile neacoperite sînt atacate 
şi devin mate cînd se foloseşte acid fluorhidric gazos şi transparente şi mai 
puţin vizibile cînd se foloseşte o soluţie de acid fluorhidric. 

Fierul, oţelul şi nichelul nu sînt atacaţi de acidul fluorhidric anhidru. 
Soluţia de acid fluorhidric atacă majoritatea metalelor afară de argint, 
aur, platină şi metalele vecine. Reacţiile au loc cu degajare de hidrogen : 

Fc -i- 2HF = FeFj + II 2 

Titanul care rezistă la acţiunea majorităţii agenţilor corosivi este trecut 
în trifluorură. Acidul fluorhidric reacţionează cu borul şi siliciul formind 
fluoruri anhidre. 

Acidul anhidru cît. şi soluţia respectivă reacţionează cu majoritatea 
oxizilor şi liidroxizilor metalici formînd fluoruri, oxifluoruri şi apă. Afini¬ 
tatea acidului anhidru pentru apă îl face un bun deshidratant. Atacă 
azotaţii metalelor pămînturilor rare transformîndu-i în fluoruri. Acidul 
aiihidru reacţionează cu pentâoxid de difosfor şi se obţine oxitrifluoriiră 
de fosfor; cu trioxid de sulf se obţine acidul fluorosulfonic. Cu clorurile 
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unor acizi formează oxifluorurile respective : SOF 2 , S0 2 F 2 , H S0 3 F, POr 3 ,, 
SeOFj. 

Prin tratarea pentaoxidului «le difosfor cu o soluţie de acid fluorhidric 
rezultă trei fluorofosfaţi: H 2 P0 3 F, HP0 2 F 2 şi HPF 6 (VV. L a n g e, 
E. M u 11 e r - 1930). 

Utimul compus nPF 6 - 0H 2 O apare sub forma unor cristale cu puuct 
de topire 31,5°C : 

P 2 0 5 + 12HF - 2HPF„ + 5H a O 

Acidul hexafluorofosforic este un catalizator de condensare, polimeri- 
zare şi esterificare. Bromurile, clorurile şi iodurile metalice sint descompuse 
de acidul anhidru cu formare de fluoruri. 

Acidul fluorhidric formează o serie de compuşi de adiţie. Fluorurile 
de potasiu, rubidiu, cesiu, amoniu adiţionează una sau mai multe molecule 
de acid fluorhidric. De asemenea se cunosc liidraţi ai fluorohidrurilor de 
bluminiu şi fier : AlF 3 * 11 IIF • 3H a O şi FeF 3 • 3HF • 3H 2 0 care pro¬ 
babil sînt combinaţii complexe H 3 [FeF 6 ] • 3H 2 0 şi H 3 [A1F 6 ] ■ 3H 2 0. 

Amestecurile de acid fluorhidric şi acid azotic atacă energic borul, 
siliciul, niobiul, tantalul, molibdenul şi aliajele lor. Nu sînt atacate aurul 
şi platina. Acidul fluorhidric din comerţ conţine 40% HF şi are densitatea 
1,130. Acest acid fumegă la aer. 

Acidul fluorhidric are o tendinţă pronunţată de a forma săruri, 
numite fluoruri. Fluorurile se pot prepara prin acţiunea fluorului asupra 
halogenurilor, oxizilor, sulfurilor şi carbonaţilor, reacţie activată de clor. 
Această reacţie se realizează mai bine cu fluorură de clor. Se mai pot 
prepara fluoruri prin dublu schimb între fluoruri şi cloruri (CaF 2 , BaF 2 ) 
sau azotaţi (PbF 2 ), prin acţiunea acidului anhidru asupra carbonaţilor 
(CuF 2 , CdF 2 ) şi a clorurii anhidre (CrF 3 , FeF 2 , FeF 3 , CoF,, NiF 2 ) sau prin 
acţiunea unei soluţii de acid fluorhidric asupra carbonaţilor (AgF, MgF 2 , 
ZnF», MnF 2 ). 

Fluorurile nemetalelor şi semimetalelor sînt gazoase sau lichide la 
temperatura ordinară. Ele cristalizează numai la temperaturi joase. 
Formează reţele cristaline moleculare. Nu se dizolvă în apă şi de cele mai 
multe ori se descompun dind acid fluorhidric şi acidul corespunzător. 
Analog se comportă tetrafluorura de titan, pentafluorura de niobiu şi 
hexafluorura de molibden. 

Fluorurile metalelor sint in general incolore, dacă metalul nu imprimă 
o culoare, l'osedă reţele cristaline ionice, cu o mare stabilitate. Au deci 
puncte de topire şi de fierbere cuprinse între 800 şi 1500°C. Fluorurile sint 
mai puţin volatile decît clorurile. Caracterul ionic este mai evident 
la fluoruri decît la cloruri. Caracterul ionic este mai pronunţat la 
fluorurile care corespund unei valenţe inferioare a metalului. Volatilitatea 
acestora este mai mică decît cea a fluorurilor superioare, fiind volatile 
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fluorurile următoare : VF S , CrF 4 , MoF e (p.t = 17,5°C), WF, (p.t = 2,3°C), 
UF 6 (p.t = 69,5°C), BeF 6 (p.t = 18,8°C), OsF e (p. t = 34,4‘C), IrF 6 (p.t = 
= 44.4°C), GeF 4 (p. t = - 15°C), SiF 4 . 

Deosebit (le marcantă este solubilitatea fluorurii de argint şi insolu¬ 
bilitatea difluorurii de calciu. în general, solubilitatea fluorurilor este 
mai mică decît a altor halogenuri, ea creşte eu dimensiunile lialogenului 
şi cu raza cationului. 

Intrucît raza ionului fluor >y- = 1,36 A se apropie de cea a ionului 
oxigen n,,- — 1,40 A există o analogie intre structurile cristaline ale 
oxizilor şi fluorurilor. în cazul siliconilor, ionii F“ înlocuiesc în tetraedrii 
SiOj. din care sînt constituiţi silicaţii, unii atomi de oxigen, rezultând o 
degradare a stabilităţii acestora şi o scădere a punctului de topire. 

Din cauza volumului ionic mic, fluorul are tendinţa de a forma săruri 
complexe solubile şi stabile. Se cunosc fluorosilicaţi, flnorostanaţi, fluoro- 
titanaţi, fluorozirconaţi de constituţie Mei [Me' v F e ], toţi izomorfi (seria 
izomorfă a lui C. de M a r i g n a c — 1839). Au fost separaţi în stare 
pură acizii : H 2 SiF 6 , Il 2 TiF 6 . Analog hexafluoroaluminatului de sodiu se 
cunoaşte hexafluoroferatul de sodiu Na : ,l'eF 6 care este insolubil în apă. 
Alte fluoruri complexe sînt: K 3 ThF 7 , IvThF 5 , Bb 2 YF 5 , Cs 3 LaF 6 , IvBF 4 , 
KMgFj, K 2 MgF 4 , EbMgFj etc. Fluorurile sînt utilizate ca fondanţi. 

Proprietăţi fiziologice. Acidul fluorhidric anliidru, lichid 
sau gazos este foarte iritant. El produce arsuri greu de vindecat şi lasă 
cicatrice. Soluţiile de acid fluorhidric produc şi ele arsuri. Trebuie să se 
lucreze cu ochelari, mănuşi, costum impermeabil, cizme. Se intervine cu o 
pomadă ce conţine oxid de calciu pentru neutralizare, lactat sau gluconat 
de calciu cu care se pot face şi injecţii. Nu se folosesc grăsimi care fac ca 
fluorul să pătrundă în organism. Fluorurile simple şi cele complexe ca şi 
o serie de compuşi organici sînt toxice. Toxicitatea fluorurilor se datoreş- 
te proprietăţii de a precipita calciul în organism. Fluorofosfonaţii 

E\ 

0=P—OR' ca vapori sau aerosoli sînt „gazele” de luptă cele mai 
F / 


toxice. 

Recunoaştere şi determinare. Amestecul de acid 
hexafluorosilicic şi acid fluorhidric se poate titra cu hidroxid alcalin în 
prezenţa fenolftaleinei. Au loc reacţiile : 

hf + oh- = i - -f- h 2 o 

H 2 SiFf + 60H- = GF- -f Si0 2 + 4H 2 0 

Determinarea acidului hexafluorosilicic în prezenţa acidului fluorhidric 
se poate face adăugind soluţiei puţin acid clorhidric apoi clorură de sodiu 
şi evaporînd la sec pentru a îndepărta tot acidul fluorhidric. Chimia anali¬ 
tică a fluorului este determinată de solubilitatea fluorurii de argint şi 
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insolubilitatea fluorurilor de calciu, toriu, lantan, ceriu, zirconiu. De 
asemenea, formarea unor fluoruri complexe ale aluminiului, zirconiului, 
tonului, fierului prezintă importanţă analitică. Tetrafluorura de siliciu 
reacţionează cu o picătură de apă, tulburind-o prin formarea silicei: 

SiF, + 2H,0 = -1HF + SiO, 

Fluorurile decolorează acidul peroxititanic formînd [TiF ? ] 2_ , lacul 
de alizarin-sulfonat de sodiu cu zirconiu, complexul de fier-acetil-acetonă, 
schimbă culoarea verde a feronei (acid 7-iodo-8-oxichinolin-5-sulfonic 
cu ionii fero.fi) in galben (P. U r e c li — 1942) etc. 

întrebuinţăr i. Acidul fluorliidric a devenit un produs al 
marii industrii chimice. în chimia organică se utilizează drept catalizator. 

Fluorurile AgF 2 , CoF 3 , MnF 3 , SbF 3 sint agenţi fluoruranţi. Acidul 
fluorhidric este utilizat în gravarea sticlei, în industria aluminiului (pre¬ 
pararea criolitei artificiale care serveşte ca fondant electrolitic) şi în cea 
a apei oxigenate. Se foloseşte în industrie pentru a îndepărta nisipul 
rămas pe fontă. 

Acidul fluorhidric sau fluorura de sodiu împiedică dezvoltarea spe¬ 
ciilor sălbatice de drojdie şi a microdermelor care au acţiune dăunătoare 
asupra fermentaţiilor, fără să deranjeze prea mult dezvoltarea normală 
a drojdiilor de cultură acomodate. în cantitate mică (5 g/hl HF 30%) 
adăugat maielelor de la fabricarea berii, împiedică fermentaţia butirică 
şi lactică. 

Fluorurile de sodiu, zinc şi cupru (în loc de CuS0 4 + ZnCl 2 ) ca şi acidul 
sint. antiseptice şi servesc la impregnarea traverselor de cale ferată, contri¬ 
buind la conservarea lemnului. Prin acţiunea sa asupra percloratului de 
potasiu sau de bariu, acidul fluorhidric serveşte la prepararea acidului 
percloric, iar prin acţiunea sa asupra peroxidului de bariu serveşte la 
prepararea apei oxigenate. 


COMBINAŢIILE FI.UOnUI.LI CU OXIGENUL 

Tendinţa fluorului de a se combina direct cu oxigenul este redusă. 
Existenţa unei combinaţii a fluorului cu oxigenul a fost semnalată în 
anul 1909 de O. E u f f şi J. Z e d n e r. Astăzi se cunosc combinaţiile 
F 2 0 3 , F 2 0 4 , F„0 şi F 2 0 2 . Datele asupra fluorurilor FO, F 2 0 3 şi F 2 0 4 nu sînt 
concludente. 

Difluormrt de oxigen F a O. P. L e b e a u şi A. D a ni i e n s (1927) 
au observat formarea acestui oxid la electroliza KF • 2HF cu catod de fier 
sau de nichel cînd baia conţine cantităţi mici de apă. Se prepară prin 
metoda aceloraşi autori (1929), trecînd un curent de fluor printr-un tub 
de platină introdus într-o soluţie de hidroxid de sodiu : 


2F, + 2XaOH = F.O + 2NaF + H.O 
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Gazul cules pe o cuvă cu apă (care dizolvă fluorul nereacţionat) şi lichefiat 
cu aer lichid, este separat de oxigen prin distilare într-o coloană argintată. 
Gazul trebuie cules imediat de pe soluţia alcalină deoarece în caz contrar 
are loc reacţia: 

FjO + 2NaOH = 0 2 + 2NaF + H 2 0 

Vaporii de apă se reţin printr-o trapă răcită cu dioxid de carbon — 
acetonă. Toate ieşirile din aparatul de distilare trebuie să conţină trape 
cu iodură de potasiu. 

Proprietăţi fizice. Difluorura de oxigen este un gaz in¬ 
color, cu miros intens, puţin diferit de al fluorului. Produce uşor edem 
pulmonar. Este puţin solubil în apă. în stare lichidă este galben. La 
—190°C are densitatea 1,65. Punctul de topire al difluorurii de oxigen 
(98,5%) este —223,8°C şi cel de fierbere —144,8°C. 

Benzile din spectrul de absorbţie au fost puse pe seama disocierilor : 

F 2 0 «i F 2 + O; FjO <i F + OF; 2F 2 0 si 2F + F 2 0 + O 

Spectrele în infraroşu indică distanţa r F -o= 1,38 A şi unghiul P—O— F 
de 101,5° în acord cu studiile de difracţie de electroni. O structură unghiu¬ 
lară derivă din principiul dirijării valenţelor. Legăturile între fluor şi 

oxigen sînt covalente :F : 6: S-a calculat un grad de legătură ionică 
:F: 

de 6%. Se apreciază că unghiul determinat experimental este mai mare 
decît prevede principiul dirijării valenţelor din cauza forţelor de repulsie 
între atomii de fluor. 

Proprietăţi chimice. Difluorura de oxigen este relativ 
stabilă. Nu este anhidrida acidului liipofluoros, adică nu conferă apei 
proprietăţi acide. Soluţia are proprietăţi oxidante. Este descompusă de 
apă şi hidroxizi alcalini fără a forma acid hipofluoros sau hipofluoriţi : 

F 2 0 + H 2 0 = 0 2 + 2HF AH = 7-1.8 kcal 
F 2 0 + 2KOH - 2KF + 0 2 + H 2 0 

Cu hidracizii, halogenii şi hidrogenul sulfurat, difluorura de oxigen 
explodează. Cu iodura de potasiu au loc reacţiile : 

F,0 + 4KI = 2KF + K.O + 2I 2 
K,0 + I 2 = K1 KIO 
3KIO = 2KI + KI0 3 . 

Amestecată cu hidrogenul, metanul sau oxidul de carbon şi aprinsă, 
difluorura de oxigen explodează. 

Cu clorul reacţionează cu explozie formînd GIF, CIOF şi C1 2 0. Atacă 
metalele prin încălzire şi formează fluoruri superioare. Oxidează clorura 
de staniu (II) la clorura de staniu (IV), arseniţii la arsenaţi, sulfatul de 
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fier (II) la sulfatul de fier (III), sulfitul de potasiu la sulfat, sărurile cromice 
la cromaţi. Acţiunea oxidantă a difluorurii de oxigen se bazează pe reacţia : 

F a O -f- H 2 0 = 2HF + 20 

întrebuinţări. Difluorura de oxigen este unul din cele mai 
bune lichide oxidante pentru propulsia rachetelor (A. S. Leonar d-1946). 
Acidul azotic fumans este insă mai prac¬ 
tic. Fluorul şi oxigenul prezintă o perfor¬ 
manţă superioară oxidului de azot din 
acest punct de vedere. Poate fi folosit ca 
agent de fluorurare. 

Monoflnorma de oxigen F>0>. Mono- 
fluorura de oxigen a fost preparată de O. 

R uf f şi W. Menzel (1933), prin 
acţiunea descărcărilor electrice asupra 
unui amestec echimolecular de oxigen şi 
fluor într-un aparat de cuarţ (fig. 30), la 
presiune de 15—20 mm Hg şi la tempe¬ 
ratura aerului lichid. Se prezintă ca un 
solid roşu-oranj care se topeşte la —103,5°C 
si se descompune la —100°C în elemente şi 
nu în molecule FO. 

Monofluorura de oxigen se mai poate obţine prin acţiunea luminii 
ultraviolete asupra unui amestec de difluorură de oxigen şi oxigen lichid : 

2F ă O ~ o 2 -> 2F 2 0 2 

Densitate de vapori indică formula F 2 0 2 . în stare gazoasă este brună pal. 
în stare lichidă are o culoare roşie şi fierbe la —57°C. Poate fi reprezentată 
prin formula 0=0= F 2 . Diametrul molecular este 7 A. 

Difluorura de trioxigen F 2 0 3 s-a presupus că ia naştere prin acţiunea 
razelor ultraviolete asupra unui amestec de fluor lichid şi oxigen lichid. 
Supunînd descărcărilor electrice, la o temperatură de —200°C un amestec 
in proporţii stoecliiometrice de oxigen şi fluor, s-a obţinut în anul 1938, 
F 2 0 3 şi în anul 1960, F 2 0 4 . Aceşti compuşi sînt mai instabili şi mai oxidanţi 
decît precedenţii. 

S-a încercat prepararea liipofluoriţilor şi a fluoraţilor. Astfel, s-a trecut 
un curent de fluor printr-o soluţie (50%) de hidroxid de potasiu. Compusul 
obţinut după evaporare şi topire era oxidant, ceea ce înseamnă că conţinea 
probabil un hipofluorit sau fluorat. 

Supunînd electrolizei o topitură de hidroxid şi fluorură de potasiu 
intr-o capsulă de argint drept catod, în care se introduce un anod de grafit, 
se obţine un precipitat după dizolvare în apă şi acidulare cu acid azotic. 
Precipitatul conţine fluor şi arfiiftL-Si este probabil un fluorat de argint. 
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CLORUL 

Simbol : Ci ; Z — 17 ; Masă atomică : 35,453 

Basilius Valentinus a obţinut in a doua jumătate a 
secolului al XV-lea acidul clorhidric, încălzind vitriolul de fier (sulfat de 
fier) cu clorură de sodiu. J. B. Glaiiber (1648) a folosit în locul 
vitriolului de fier, acid sulfuric. A. L. Lavoisier (1789) l-a numit 
acid muriatic (muria— saramură), erezînd că acest acid este o combinaţie 
oxigenată a unui element necunoscut. 

C. W. Scheele (1774) a oxidat acidul clorhidric cu piroluzită, 
numind gazul care se dezvoltă acid muriatic deflogisticat. Oxigenul dez¬ 
voltat cînd clorul reacţionează cu apa a fost atribuit eronat faptului că 
clorul este o combinaţie cu oxigenul. Asupra muriului, radicalul acidului 
clorhidric, s-au făcut numeroase studii. J. L. Ga y-L u s s a c şi 
L. J. T h (5 n a r d (1809) au încercat fără rezultate să descompună clorul şi 
au fost primii care au indicat că este vorba de un gaz elementar. H. D a v y 
(1810) a arătat că gazul nu se combină cu carbonul nici la temperatură, 
înaltă, deci nu a putut extrage oxigenul din gazul oximuriatic. H. D a v y 
a dat acidului oximuriatic numele de clor (cloros— galben-verzui) din cauza 
culorii sale. Ideea aceasta a fost definitiv admisă după studiile lui 
J. L. G a y-L u s s a c şi L. J. Thănard asupra iodului (1814). 
Ideile lui A. L. Lavoisier asupra acizilor erau atît de puternice, 
incit C. F. Schonbein (1855) considera clorul ca o combinaţie 
cu oxigenul. Mai corect clorul molecular se numeşte diclor. 

Stare naturală. Cantitatea de clor a scoarţei pămîntului este de 0,045 %. 
Clorul, ca şi ceilalţi halogeni, nu se găseşte liber în natură din cauza 
puternicei tendinţe de combinare. Se găseşte sub formă de depozite de 
clorură de sodiu (sare gemă, halită) depuse prin evaporarea unor mări 
închise sau lacuri. în ţara noastră se găsesc saline în formaţiunile terţia¬ 
rului la : Ocnele Mari, Slănic, Tîrgu-Ocna, Cacica, Praid, Ocna Dej, 
Ocna Mureşului, Ocna Sibiului ete. 

Sursa cea mai importantă este apa mării în care se găsesc circa 3% 
săruri din care circa 80% este clorură de sodiu şi alte cloruri în proporţie 
mai mică (clorură de potasiu, magneziu, calciu). Lacurile sărate (Marile 
lacuri sărate din Utah), Marea Caspică, Marea Moartă conţin concentraţii 
mult mai mari de cloruri şi alte săruri. 

La ţărmul acestor mări apa devine saturată în clorură de sodiu care 
se depune. La evaporarea apei mărilor, concentraţia in săruri creşte. Sărurile 
care se găsesc in concentraţie mai mare şi au solubilitate mai mică, se 
separă. Se separă întîi clorură de sodiu, apoi săruri duble ce conţin clorură 
de sodiu. Se separă apoi clorură de potasiu şi ulterior sărurile duble ale 
potasiului şi magneziului. Eămîne un rest bogat în diclorură de magneziu, 
l’rintr-un astfel de proces s-au depus sărurile de la Stassfurt (Germania). 
Diclorură de magneziu hidratată se numeşte bischofită Mg(’l 2 -6H 3 0. 
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Alte cloruri duble sînt tachidrita CaCl 2 • 2MgCl 2 • 12H 2 0, douglasita 
2K01-FeCl 2 -2H 2 O etc. 

Se cunosc un mare număr de minerale : piromorfitul Pb 5 (P0 4 )^Cl, 
mimetesitul Pb5(As0 4 ) 3 Cl, vanadinitul Pb 5 (Y0 4 ) 3 Cl etc. Există şi minerale 
formate din cloruri simple sau complexe, dar care nu sînt importante pentru 
industria clorului : silvina KC1, carnalita KCl-MgCl 2 -6H 2 0, salmiacul 
RH 4 C1, nantockitul CuCl, kerargyritul AgCl, calomelul HgCl etc. 

La cristalizarea magmei numai o parte din clor se separă ca apatit 
3Ca 3 (P0 4 ) 2 Ca(F, Cl) 2 sau sodalit 3NaAlSi0 4 -RaCl. Altă parte se dezvoltă 
din vulcani (ca acidul clorhidric sau cloruri gazoase). 

Se cunosc oxi şi hidroxicloruri, ca de exemplu : matlockitul Pb 2 OCl 2 , 
laurionitul Pb(OH)Cl, atacamitul Cu(OH)C1-Cu(OH) 2 etc. Rocile sedimen¬ 
tare conţin aceeaşi cantitate de clor, însă o concentraţie mai mică de 
brom decît cele vulcanice (W. Behne —1953). 

Clorul se găseşte atît în regnul vegetal cît şi în cel animal. Se regăseşte 
în cenuşa plantelor şi animalelor sub formă de cloruri şi în lichidele orga¬ 
nismului (sînge, limfă, lapte, urină). Acidul clorhidric se găseşte în sucul 
gastric (circa 0,2—0,4%). El are un rol important în digestie. 

Obţinere. Clorul se obţine în laborator şi în industrie. 

Metode de laborator. Reacţiile chimice de obţinere a clorului 
în laborator se bazează pe oxidarea acidului clorhidric cu dioxid de mangan, 
dioxid de plumb, clorură de var, cloraţi, permanganaţi, dicromaţi etc. 

Metoda C. W. Scheele. Prin încălzirea la circa 90°C a unui amestec de 
acid clorhidric comercial (37%) cu bulgări de dioxid de mangan (piroluzită) 
se admite că se formează intermediar tri sau tetraclorură de mangan, 
instabilă, care se descompune : 

MnO a + 4HC1 = MnCl 4 + 2H 2 0 
MnCl 4 = MnCI 2 + CI 2 

Acidul clorhidric se adaugă dintr-o pîlnie picurătoare peste dioxidul 
de mangan. Curentul de gaze se trece prin apă pentru reţinerea acidului 
clorhidric antrenat şi printr-un turn cu diclorură de calciu anhidră sau 
acid sulfuric, pentru reţinerea apei. Clorul se prinde într-un vas din care 
dezlocuieşte o soluţie de clorură de sodiu, întrucît atacă mercurul pe care 
se culeg alte gaze. Clorură manganului divalent poate fi transformată 
parţial din nou în dioxid (amestecată cu oxid) de un curent de aer în pre¬ 
zenţa oxidului de calciu. 

în locul acidului clorhidric se poate folosi un amestec de sare şi acid 
sulfuric, cînd poate avea loc reacţia (procedeul L. C. Rerthollet) : 

2NaCl + MnO, + 2H 2 S0 4 = Na s S0 4 + MnS0 4 + Cl 2 -f 2H 2 0. 

Metoda cu clorură de var CuOCl 2 . într-un aparat Kipp se lasă să vină 
în contact acid clorhidric comercial cu bucăţi de clorură de var (B o i s s e- 
n a t -18-19). Are loc reacţia : 

CaOCl., + 2HCI = CaCl, + ILO + CI* 


8 — Tratat de chimie anorganică — voL II 
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Deoarece clorura «le var este impurificată eu carbonat, clorul conţine 
anhidridă carbonică. 

Metoda cu pennanyanat de potasiu KMn0 4 . Se lasă să cadă IIC1 (d = 
— 1,19) picătură cu picătură, dintr-o pîlnie picurătoare, peste permanga- 
nat de potasiu .solid, aflat într-un balon cu fund rotund. Are loc reacţia 
(B. L e w i s, E. VV e d e k i n d —1909) : 

2KMnC> 4 1G1IC.1 - 1 — 2MnCl 2 + + 2KC1 + 8H a O ! 5C1 2 



Un vas spălător conţine o soluţie concentrată de permanganat de 
potasiu care reţine acidul clorhidric. Un alt vas cu acid sulfuric concen¬ 
trat este urmat de un tub cu diclorură de calciu anhidră sau pentaoxid de 
difosfor pe bucăţi de argilă, care reţin umiditatea. 

Clorul gazos poate fi lichefiat în vasul 1 (fig. 31), în care amestecul 
răcitor (C0 2 solid si acetonă sau alcool) se introduce în vasul 2. Tubul 
în U conţine piatră ponce îmbibată cu acid sulfuric concentrat, iar vasul 
P. Woulfe conţine o soluţie concentrată de hidroxid alcalin pentru a 
reţine clorul nelichefiat. Se folosesc dopuri de plută parafinate. Tuburile 
de sticlă se pun cap la cap. Şlifurile pentru exsicatoare se ung cu lanolină 
sau vaselină. Evaporarea clorului din vasul 1 permite obţinerea clorului 
gazos pur. 

Metoda cu dicroviat , cromat sau anhidridă cromicâ. în metoda cu dicro- 
mat (A. A. J a k o \v k i n—1899) se încălzeşte uşor un amestec de dicromat 
de potasiu cu acid clorhidric (d = .1,12) timp de cîteva ore. Se obţine un 
curent de clor pur. Au loc reacţii de tipul : 

K ă Cr,C 7 + 14MCI = 2KC1 -f 2CrCl 3 + 7H 2 0 -f 3CI 2 
2Cr0 3 -r 12HC1 = 2CrCl 3 + 6H 2 0 + 3C1 2 

Se pot folosi şi alţi oxidanţi ca dioxidul de plumb, bismutatul de potasiu, 
.cloratul de potasiu topit (P e b a 1 —1875) sau o soluţie de clorat de potasiu 
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(M. Schaeher 1—1876). în ultimul caz rezultă clor impurificat cu dioxid 
de clor care se elimină trecîndu-1 printr-un tub cu azbest încălzit la roşu 
(F. P. Treadwell şi W. W. C h r i s t i e —1905) : 

NaClO, + 6HC1 = NaCl + 3H t O + 3CI 2 

Purificarea clorului se mai poate face trecîndu-1 prin apă răcită cu 
gheaţă. Se formează un hidrat solid, din care se obţine clorul prin încălzire. 

Piroliza clorurilor metalice. Clorurile unor metale grele, în trepte supe¬ 
rioare de valenţă, avînd o energie liberă de formare relativ mică, sînt 
susceptibile de descompunere termică. Astfel, prin descompunerea tetraclo- 
rurii de platină (V. şi C. Meyer—1879) sau a triclorurii de aur 
(W. W a h 1 —1913) etc., se obţine clor gazos : 

374°C 

Ptci 4 -» PtCl 2 + Cl 2 


500-C 

2CuC1 2 -> Cu 2 Cl 2 + Cl 2 

175°C 

2AuC1 3 -> 2AuCI + 2CI 2 

185°C 

2AuCl-> 2Au + Cl 2 

PbCl 4 -» PbCl 2 + Cl 2 

Metode industriale. în secolul al XlX-lea, acidul clorhidric 
era un produs secundar, supărător, greu de stocat, al fabricilor de sodă 
care foloseau procedeul M. Leblanc. Se utiliza la obţinerea clorului, care 
cu hidroxid de calciu (II) dădea clorură de var folosită ca oxidant (albire). 
Clorul provenea deci din acidul clorhidric (H. D e a c o n). 

La începutul secolului al XX-lea, ca urmare a dezvoltării metodelor 
electrolitice de preparare a sodei caustice, rezulta clor. Acidul clorhidric 
se obţinea prin procedeul II. Deacon, invers, adică prin sinteză. 

Ca urmare a dezvoltării industriei compuşilor organici, clorul electro¬ 
litic acţionează asupra unei hidrocarburi rezultînd acid clorhidric. Astfel, 
vaporii de benzen reacţionează cu clorul în contact cucloruradefier (III): 

t: s ii e + ci 2 = c,h 8 ci + hci 

Procedeul II. Deacon pentru prepararea clorului a fost reluat deci 
sub variante noi (B.A.S. F. Oppau). 

Clorul se obţine din acid clorhidric sau cloruri prin mijloace chimice 
şi electrolitice. Există două metode principale bazate pe oxidarea acidului 
clorhidric. 

Procedeul W. Weldou (1866). Se utilizează dielorura de mangan 
rezultată din reacţia lui C. W. Scheele de mai sus. Problema regenerării 
piroluzitei cu oxigenul din aer, în metoda lui K. IA'. Scheele a fost pusă încă 
din anul 1856 (F o r c li a m m e r). W. W ehlon a tratat soluţia 
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limpede ele diclorură de mangan cu un exces de lapte de var CaţOH^ la 
G0°C şi a trecut un curent de aer prin acest amestec. Amestecul se transformă 
intr-un nămol negru care se depune. După separarea diclorurii de calciu, 
manganitul de calciu se foloseşte pentru a descompune altă cantitate do 
acid clorliidric. Au loc reacţiile : 

2MnCl â + -lCa(OH), + O., = 2CaMn 3 0 3 -f 4H 2 0 + 2CaCl 2 
. CaMnOg CUCI = CaCl 2 -f MnCI» -f 3H 2 0 Cl 2 

Deşi in acest procedeu se consumă o cantitate de acid clorliidric mai 
mare decît in metoda K. W. Scheele, este mai economic, deoarece nu nece¬ 
sită o nouă cantitate de dioxid de mangan. 

Diclorură de mangan se poate oxida sub 200°0 cu aer. Oxidul format 
serveşte la oxidarea unei noi cantităţi de acid clorhidric (W. \Y e 1 d o n— 
1883). Au Ioc reacţiile : 

IMnCl., + 30 2 = 2Mn.,0 3 + 4CI 2 
2Mii 2 0 3 12MCI = 4MnCl 2 + 2C1, -f 6H 2 0 

Procedeul H. Deacon-Hiuler (1808). Acest procedeu se bazează pe 
reacţia reversibilă : 

200°C 

4MCI -i- O, 2H..O + 2C1 2 

Se trece un amestec de acid clorhidric şi aer peste corpuri poroase 
îmbibate cu sulfat de cupru (II) şi uscate. Este deci vorba de o oxidare 
catalitică a acidului clorhidric cu oxigenul din aer. 

Întrucît căldura de formare a apei este de 58 kcal/mol şi a acidului 
clorhidric este 23,9 kcal/mol se observă că reacţia este exotermă. Reacţia 
de mai sus se petrece cu contracţie de volum. Deoarece contracţia de volum 
nu este prea mare şi deci influenţa presiunii asupra randamentului este 
mică, se preferă presiunea obişnuită. Deşi reacţia este exotermă, totuşi 
viteza ei sub 800°C este atît de mică, îneît reacţia nu are aplicaţie 
industrială. H. D e a c o n a înlăturat acest inconvenient utilizînd drept 
catalizator diclorură de cupru, care măreşte viteza de reacţie la o tempe¬ 
ratură joasă. Diclorură de plumb acţionează ca un promotor. Temperatura 
optimă este 450—490°C. Randamentul în clor creşte cu cantitatea de 
oxigen şi ajunge la 80% pentru o concentraţie de 25% HC1 în amestecul 
gazos. Acest amestec încălzit la 400°C se trece peste bucăţi de cărămizi 
poroase îmbibate cu diclorură de cupru slab acidă. După ieşirea din 
aparatul de cataliză, acidul netransformat şi vaporii de apă se condensează 
intr-un refrigerent, iar urmele de acid sînt reţinute într-un turn umplut 
cu cocs peste care curge apă. Amestecul de aer şi clor obţinut conţine 11% 
clor şi serveşte la obţinerea clorurii de var. 

Clorura de cupru (I) la încălzire în aer reacţionează astfel : 

ICuCl -i- O, = 2 Cu 2 OC1 2 
CUoOCI., -f 2II|o = 2CuCl + H 2 0 -f Cl 2 
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Amestecul (le elorură de fier trivalent şi clorură de potasiu cu clorură 
de cupru (II) drept promotor are şi el acţiune catalitică (D. J. P y e, 
W. J. J o s e p h—1951). 

Procedeul B.A.S.F. utiliziml drept catalizator un amestec topit de 
clorură de fier (III) şi de potasiu a reuşit să scadă considerabil temperatura 
de reacţie. Cu oxigen pur se ajunge la un conţinut de 95 % în clor. Problema 
preparării clorului a ridicat pe cea a preparării acidului clorhidric prin 
procedeul J. II a r g r e a v e s : 

-INaCl + 2SO, + 2H.0 + O. = 2Xa 2 S0 4 + 4HC1 

Mc mai poate obţine şi clor neimpurificat cu hidroxid prin acţiunea 
trioxidului de sulf asupra clorurii dc sodiu (E. K. 11 c r—1945). lteacţia 
care are loc la 100°C in prezenţa vanadiului este : 

2XaCl + SO, + O, = Na.SO, + Cl 2 

Amestecul de dioxid de sulf şi clor se separă trecindu-1 peste tetraclo- 
rură de zirconiu eu care dioxidul de sulf dă un compus de adiţie şi clorul 
trece purificat. Se mai poate purifica prin distilare sau prin reţinere pe 
triclorură de antimoniu (care trece in SbCl 3 ) care îl eliberează la 140°C 
(K. W. G e n b e r t—1953). 

S-a folosit şi acidul azotic (1951) pentru oxidarea acidului clorhidric sau 
pentru punerea clorului în libertate din clorură de sodiu (îs. N. D r o z i n. 
I. S. G o 1 i n k e r—1949). 

4NaU - IHN0 3 = 3XaXO, + 3/2C1, 7 - XaCl + 2H.0 + NO 

Obţinerea clorului (lin cloruri. Au fost folosite în acest sens diclorura 
de magneziu, diclorura de calciu, clorură de amoniu şi clorură de sodiu. 

1. Clorură de magneziu este uşor descompusă în stare anhidră de către 
oxigenul din aer (W. >1 o 1 d e n h a u e r—1906) : 

MgCl, r l/20j ;ZZT MgO + CI, 

Aceasta este o recţie reversibilă. La 50 C C se obţin 0,3% Cl 2 şi 99,7% O,, 
iar la 750°C se obţin randamentele de 93,3% Cl 2 şi 0,7% O a . Deshidratarea 
diclorurii de magneziu naturale (MgCl 2 -0H,O) se face încurent de acid 
clorhidric, deoarece din cauza hidrolizei se obţine oxiclorură. Procedeul 
practic W. Weldon-Pdchiney (1881) constă în deshidratarea diclorurii 
de magneziu în aer şi trecerea ei in oxiclorură. Aceasta, în cuptoare 
speciale, cu aerul, la o temperatură mai înaltă cedează clorul. 

'2. Clorură de sodiu se poate calcina în curent de aer cu sulfat de fier 
(II). Are loc reacţia : 

8 NaCl + 4FcSO, + 30. =. IXa.SO, + 2Fc,0, + 4CI. 

Beacţia se aplică atunci cînd clorul respectiv se foloseşte pe cale umedă 
pentru tratarea minereurilor de cupru. 



118 


GRUPA A VII-A PRINCIPALA. HALOGENII 


Clorura de amoniu se poate disocia la 350—400°C în amoniac ţi acid 
clorhidric. Acidul clorhidrie reacţionează cu oxidul de nichel depus pe 
caolin formînd apă şi diclorură de nichel. Această clorură se descompune 
în curent de aer la 500 —600 C C, furnizînd clor şi din nou oxid de nichel 
(L. Mon d—1886). 

Există şi alte reacţii de obţinere a clorului din cloruri. Astfel, de exemplu 
(E. M. Partridge, E. W. S c a r i 11—1925) : 

8 Na.S s O, + 16 NrCI -|- fKMnO, = IRC] + SlUnCl, + 16Na s SO, + 5C1. 

Astăzi clorul se prepară exclusiv prin metoda electrolitică din clorură 
de sodiu. 

Metode electrolitice. Plnă în amil 1890, clorul şi hidroxidul de sodiu 
s-au obţinut prin procedee pur chimice. Fabricarea sodei după 31. î, e - 
blanc era baza industriei alcaliilor şi a clorului. Carbonatul era causti- 
ficat iar acidul clorhidric servea la obţinerea clorului şi a compuşilor săi. 
Procedeul E. Solvay a lipsit chimia clorului de baza sa practică. Punerea 
in funcţiune a procedeului electrochimie (1894) de fabricare a clorului a 
însemnat şi naşterea electrochimiei moderne. Prin electroliză se obţine 
în acelaşi timp clor, hidroxid alcalin şi hidrogen. Electroliza clorurii de 
sodiu s-a dezvoltat ca urmare a creşterii necesităţii de clor în clorurarea 
benzenului şi în general in procesele de clorurare în chimia organică, 
industria lacurilor şi materialelor plastice, a fabricării polistirenului (care 
necesită A1C1 3 ), a policlorurii de vinii (care foloseşte 1101) a oxidului de 
etilenă pentru industria detergenţilor (care utilizează 01 2 ). Producţia de 
mătase artificială necesită hidroxid de sodiu. Reacţia globală care are loc 
în procesul electrolizei clorurii de sodiu se scrie : 

NaClwn + HjO . XaOHfarf) - 1,2(9, - j 211 , A H = 52,0Skcal 

Se formează la anod clor şi hidroxid de sodiu şi la catod hidrogen. Este 
necesar ca cele două compartimente să fie separate, întrucît clorul reac¬ 
ţionează cu hidrogenul. Potenţialul de separare al hidrogenului este 
(la pil 7) 0,41 V şi cel al oxigenului 0,82 V, deci tensiunea de descompunere 
a apei este 1,23 V (la 25°0). Potenţialele individuale ale unui electrod de 
■s uliu şi ale unuia de clor sînt respectiv 2,71 +1,36 = 4,07 V. Deci tensiunea 
de descompunere a unei soluţii de SaOl 131 este 4,07 V. La electroliza 
unei soluţii apoase de clorură de sodiu ar trebui în consecinţă să se degaje 
întîi oxigen la anod şi hidrogen la catod. însă, pe un anod de grafit, intr-o 
soluţie de clorură de sodiu şi la o densitate de curent de 1000 A/m 2 , oxigenul 
are o supratensiune (1,1 V) mai mare deeît potenţialul de separare a clo¬ 
rului, care are o supratensiune mică (0,1 V). Pentru a separa oxigenul 
sînt deci necesari 1,1 + 0,8 = 1,9 V, pe cînd pentru separarea clorului 
0,1 + 1,4 = 1,5 V. Reacţia care are loc la anod se scrie : 

2C1- = c, -2c 
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La catod se descarcă ionii de hidrogen, de obicei, pe un material (Fe) 
pe care hidrogenul are o supratensiune redusă (0,01 Y) : 

211,0+ -f 2e = II 2 -f 2H,0 

Concentraţia ionilor de hidrogen este de circa 10 1 ' ori mai mică decît 
cea a ionilor de sodiu în soluţie de NaCl IM amestecată cu hidroxid de 
sodiu IM. într-o soluţie cu 1 mol ioni de hidrogen la litru, potenţialul hidroge¬ 
nului se modifică de la 0,0 la 14 x 0,059 = 0,82 Y, ceea ce este totuşi 
foarte mic în raport cu al sodiului (2,71 V) care rămîne în soluţie, nedescăr- 
cîndu-se. Electrolitul de la catod devine alcalin datorită ionilor de hidroxid 
al apei : 

211,0 - II 3 0 + =011 

Lin datele de mai sus se observă că tensiunea de descompunere a unei 
celule cil o soluţie de JN’aCl IM ca anolit şi o soluţie NaOll IM drept catolit 
este (la o descărcare fără supratensiune) : 1,36 + 0,82 = 2,18 V. Conform 
legilor lui M. F a r a d a y se separă 1 val cînd se consumă 96 500 As = 
— 06 500 C — 26,8 Ah = 1 F. Pentru separarea acestor cantităţi sînt 
necesari 96 500 -2,18 = 210 000 Ws — 0,058 kWh. Aceasta înseamnă că 
pentru 100 kg clor sînt necesari 164 kWh. 

Admiţînd în relaţia J. W. Gibbs-H. von Helmholtz că coeficientul de 
temperatură este mic, ceea ce înseamnă că de fapt căldura de reacţie 
Q este egală cu energia liberă AH (aproximaţia J. Thomsen-M. Berthelot) 
.şi relaţia 100 k\Vli = 860 kcal, rezultă din ecuaţia termică de mai sus, 
că pentru 100 kg clor sînt necesari 171 kWh, ceea ce concordă cu valoarea 

dată mai sus. Tensiunea de descompunere este în acest caz ,>2 ’°-— =2,20 v, 

860-0,0208 

de asemenea în concordanţă cu datele de mai sus. Practic trebuie învinsă 
supratensiunea de care s-a vorbit, rezistenţa electrolitică de transport, 
rezistenţa diafragmei, astfel incit in locul tensiunii de 2,2 V se folosesc 
circa3,2 —3,8 Y. Materialul anodic conţine impurităţi pe care supratensiunea 
oxigenului este mică, deci se degajă şi oxigen. Aceasta este favorizată de 
io mi hidroxid care migrează de la catod şi micşorează potenţialul rever¬ 
sibil de separare a clorului şi de faptul că in soluţii diluate de clorură de 
sodiu potenţialul de separare a clorului creşte. Pentru aceste motive se 
lucrează în soluţii concentrate de clorură de sodiu şi slab acide. Datorită 
conductibilităţii echivalente diferite a ionilor Na + (50,1 cm 2 -12 -1 la 25°C) 
.şi 01“ (76,3 cm 2 -O -1 la 25°C) soluţia catodică se îmbogăţeşte în ioni, devine 
mai densă, pe cînd cea anodică mai uşoară. Ionii hidroxid cu viteză de 
transport enormă (198 cm 2 -D -1 la 25°C) datorită şi difuziunii cerută de 
variaţia de concentraţie, migrează la anod şi produc reacţii secundare. 
Trecînd saramura de alimentare întâi în spaţiul anodic, apoi în cel catodic, 
adică invers migrării hidroxidului, se reduce difuziunea ionilor de hidroxid 
prin diafragmă. Eidicarea temperaturii măreşte conductivitatea reducînd 
conSîimul de curent. 
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Uneori se urmăreşte realizarea unor reacţii secundare (prepararea 
hipocloriţilor, cloraţilor). 

Pentru a împiedica aceste reacţii secundare la obţinerea electrolitică 
a clorului se separă spaţiul anodic de cel catodic. Există mai multe pro¬ 
cedee în acest sens : procedeul cu diafragmă, cu mercur si cu clopo 

Procedeul cu diafragmă. Acest procedeu a fost introdus 
pe scară largă de Griesteim (1890). Există celule cu diafragmă 
verticală (Or r i e s h e i m, Hargreaves, O. A. 17 e 1 s o n , fig. 32 
etc.) şi celule cu diafragmă orizontală (J. Billiter, A. H. Hoker). 

în celule verticale, saramura trece de la anod 1 la catod 2. Catodul este 
construit din fier sau oţel, iar anodul din grafit sau magnetită topită la 
temperatură înaltă (magnetita rezistă mai uşor la atacul oxigenului şi 
clorului). Diafragmele se construiesc din azbest, din amestec de azbest şi 
baritină 3 sau din plăci de silice poroasă presate special. 

Diafragmele nu sînt perfecte şi hidroxidul de sodiu de concentraţie 
3—8% difuzează în compartimentul anodic, ceea ce face ca în practică, 
electroliza să se întrerupă la această concentraţie. Clorul obţinut prin acest 
procedeu este foarte pur (98%) şi uşor de lichefiat. 

fntrucît prin diafragmele verticale lichidele străbat uşor datorită 
presiunii hidrostatice, s-au construit celule cu catod orizontal, la care 
lichidul este mai dens la partea inferioară. 


+ 




Celula orizontală IV. von Siemens—J. Billiter a fost introdusă 
in anul 1907 (fig. 33). Deasupra fundului unei cutii de oţel căptuşită, pe 
pereţii laterali de beton se găsesc grătare de oţel pe care este fixată o 
ţesătură de sirmă de oţel care serveşte drept catod 1. Pe ţesătură se găseşte 
diafragma 2 din hîrtie de azbest care se etanşează cu baritină. Capacul cu¬ 
tiei este din grezie naturală sau bazalt artificial, fixat etanş cu un chit. 
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Anozii 3 sînt din grafit. Nivelul lichidului 4 se urmăreşte cu un plutitor 

montat în interior care reglează acest nivel. Un tub <5 de încălzire stabileşte 

temperatura necesară. 

Pentru mărirea capacităţii de producţie este importantă celula verti¬ 
cală A. H. Hooker tip S (fig. 34). Celula constă din baia anodică 1, jos, 


Sol. Na Cl 





Fig. 34 


partea catodică 2, la mijloc, şi capacul 3. Baia de beton conţine un strat de 
plumb topit 4 în care sînt împlîntaţi anozii de grafit, verticali. Prin stratul 
de plumb se face alimentarea anodului. Peste plumb se găseşte un strat 
protector de ciment şi de bitum. Pe acesta se aşază un cadru de oţel cu teci 
pentru catozi 5 din tablă perforată de oţel, pe care se găseşte diafragma 
din fibre de azbest. Se lucrează la 3,5—3,7 V cu 10 000 A. 

Procedeul cu catozi de mercur. Datorită supra¬ 
tensiunii hidrogenului pe mercur şi scăderii concentraţiei ionilor H 3 0 + , 
potenţialul hidrogenului devine mai negativ. Potenţialul sodiului care 
se separă fără supratensiune devine mai pozitiv decît al hidrogenului din 
cauza formării de amalgam. Pentru acest motiv se separă în primul rînd 
ionii de sodiu la catod. Ţinînd seama de reacţia : 

NaCl (sol) + 25Hg = NaHg, + 21Hg + 1/2 Cl 2 AH = 77,6 kcal 

Se poate calcula, ca mai sus, tensiunea de descompunere de 3,37 V. Din 
cauza supratensiunilor şi a altor pierderi se consideră că în celulă este o 
tensiune totală de circa 4,04 V (F. B e 11 i n g e r—1946). Dizolvarea 
clorului în apă face ca soluţia să devină acidă. Cu toate acestea, pe mercur 
apare o peliculă alcalină care împiedică separarea hidrogenului. Pentru 
menţinerea acestei pelicule se adaugă o soluţie alcalină de sare. Impurităţile 
metalice din sare reduc supratensiunea hidrogenului, deci saramura trebuie 
purificată. 
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Soluţii eu mai puţin (le 1% Xa în mercur sînt fluide. Amalgamul 
obţinut ponte li trecut printr-o altă celulă electrolitică cu apă în care se 
poate obţine hidroxul pur de orice concentraţie şi hidrogen. Acest procedeu 
înlătură prepararea diafragmelor şi purificarea produşilor (2iaOH). 

Pruna celulă cu mercur a fost aceea a lui H. J.Castner şi C. 
liellnc r (1892). Uxistă celule eu catozi de mercur orizontali şi verticali. 

Celula de electroliză 11. J. C a s t n e r—C. Kellner (fig. 35) 
constă din trei compartimente separate prin pereţi interiori care nu ating 
fundul celulei. Saramura este descompusă în compartimentele exterioare 
intre electrozi de grafit ea anozi şi mercur drept catod. în compartimentul 
interior se găseşte o soluţie diluată de hidroxul sau apă. Mercurul acoperă 
fundul compartimentelor nepermiţind trecerea soluţiilor dintr-un compar¬ 
timent în altul. în compartimentul de la mijloc care este descoperit, 
mercurul are rol deanod, catodul fiind format din grafit sau din bare de fier. 

t'u un sistem mecanic, celula poate fi basculată într-o parte sau alta. 
în compartimentul interior, apa sau hidroxidul de sodiu descompune amal¬ 
gamul de sodiu. Pentru ca mercurul să nu se oxideze aici, polul de fier 
sau de grafit se pune in scurtcircuit cu mercurul de pe fundul vasului. 
Celula produce liidroxid foarte pur, de concentraţie 30—50%. Hidrogenul 
se descarcă atunci cînd concentraţia saramurii este prea mică, temperatura 
prea înaltă, concentraţia sodiului în amalgam prea mare sau există impu¬ 
rităţi în saramură care se depun pe mercur. 

Celula tip li. Solvay (fig. 36) constă dintr-o euvă prismatică, ori- 
ontajă, de ciment, căptuşită cu ebonită. Capacul de oţel cauciucat conţine 


Sat. sat ‘ta CI 




niplurile plăcilor anodice. Mercurul trece cu viteza de 0,15—0,17 m/s 
peste un prag pe fundul cuvei şi iese peste alt prag după ce a dizolvat 
circa 0,2% 27a şi trece în jgheaburi numite pile sau turnuri. în jgheaburi 
trece peste lamele de grafit în contracurent cu apa. Se formează o soluţie 
de hidroxul de sodiu şi se degajă hidrogen. Mercurul cu circa 0,05% Ka 
revine în celula de electroliză. Un curent de saramură concentrată este 
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obligat să circule la suprafaţa mercurului cu un rotametru spre a împiedica 
difuziunea clorului format spre amalgamul de sodiu. Descompunerea 
amalgamului este accelerată formînd o pilă în scurtcircuit între amalgam 
şi plăci de fontă în formă de Y (în celula E. Solvay) sau plăci de grafit. 
Hidrogenul obţinut pe această cale este foarte pur. 

Procedeul cu clopot. în aceste celule, spaţiul catodic se 
separă de cel anodic cu ajutorul unui 
clopot 1 (fig. 37) din materiale care 
nu conduc curentul electric. în celulă 
lichidele se separă i)e bază de densi¬ 
tate, hidroxidul de sodiu se lasă la 
fund şi este împins afară de soluţia 
de clorură de sodiu, prin conducta 
2. Soluţia diluată de clorură de sodiu 
iese prin conducta 3. Anodul 4 este 
de grafit şi este plasat orizontal, iar 
catodul 5 din tablă de fier încon¬ 
joară clopotul. 

Prin spaţiul dintre clopot şi pereţii celulei se degajă hidrogenul. Daca 
viteza de scurgere a lichidului de la anod spre catod este suficient de mare 
se evită difuziunea hidroxidului de sodiu spre catod. Soluţia curge prin 
catod şi este împrăştiată uniform de un tub 6 în formă de T, găurit la partea 
superioară. Procedeul acesta numit şi procedeu cu stratificare nu se mai 
utilizează astăzi. 

Fabricarea clorului pune probleme tehnice importante. Astăzi se 
construiesc redresoare pentru obţinerea curentului continuu de circa 
24 000 A şi 400 Y. 

Impurităţile principale din saramură sînt sulfatul de calci i şi sărurile 
de magneziu. Hidroxidul de calciu (II) şi de magneziu (II) se depun n obtu¬ 
rează diafragma. în cazul amalgamului, acesta se descompune şi hidroxi¬ 
dul de calciu (II) înfundă orificiile. Ionii sulfat dau loc la dezvoltarea oxi¬ 
genului la anod, care determină consumul anozilor. Purificarea se face 
adăugind carbonat de bariu, carbonat de sodiu şi hidroxid de sodiu. Se 
separă sulfat de bariu, carbonat de calciu şi hidroxid de magneziu. Clorul 
care se expediază trebuie lichefiat. Clorul produs în celule (98—99%) 
conţine hidrogen, dioxid de carbon, aer şi vapori de apă, precum şi suspensi 
de săruri. Amestecul de hidrogen şi clor cu peste 6% hidrogen este exploziv. 
Gazele inerte şi hidrogenul trebuie continuu îndepărtate în timpul lichefierii, 
sub formă de clor rezidual, ceea ce face ca o mică parte din clor să se poată 
obţine lichid. Clorul rezidual serveşte la prepararea acidului clorhidric şi a 
soluţiilor decolorante. O răcire pînă la—60. . . —65°C ridică gradul de 
ichefiere la 99—99,5%. în locul acţiunii concomitente a răcirii şi a unei 
presiuni nu prea mari, astăzi se foloseşte numai presiunea pînă la 12 atm. 
Sînt deci necesare compresoare speciale. în unele ţări, clorul se lichefiază 
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numai cu ajutorul frigului. Deosebit (le util este frigenul sau freonul (difiuor- 
dielor-metan) care nu este atacat de clor. 

Fabricarea dorului prin electroliza acidului clorliidric. Deoarece din 
diferite procese rezultă acid elorhidric în cantităţi ce nu pot fi desfăcute 
pe piaţă s-a căutat să se recupereze clorul prin electroliză. Procedeul este 
economic. Procesele care au loc sînt simple. Se foloseşte ca electrod 

grafitul. Temperatura băii este de 
70°C, iar concentraţia acidului clor- 
liidric 20%, deoarece la această 
concentaţie conductibilitatea este 
maximă. 

Celulele constau din raiue in 
care este fixată şi chituită cîte o 
placă de grafit 1 (fig 38). 

Diafragma 2 este o foaie de pinză de 
policlorură de vinii dorurată. Plăcile 
se alimentează la capete. Cele inter¬ 
mediare funcţionează drept conduc¬ 
toare bipolare (pozitive pe o parte şi negative pe cealaltă). între diafragme 
şi plăci se găsesc bucăţi de grafit 3 pentru a proteja placa de atacul cloru¬ 
lui. Se lucrează la 2,3 — 2,5 Y şi 1 000 A/m 2 . 

Proprietăţi fizice. La temperatura ordinară, clorul este un gaz de culoa¬ 
re galben-verzuie (hloros — verde) şi miros sufocant. în stare lichidă este 
tot galben-verzui. La 0°C şi 700 mm Hg un litru de clor cîntăreşte 3,214 g, 
deci este de circa 2,7 ori mai greu deeît aerul. Densitatea sa este un iiidiciu 
că molecula este diatomică. 

Gazul se lichefiază sub presiunea de o atmosferă, la temperatura 
de —34,0°C (la 0°C sub presiune de 3,06 atm, la 15°C sub presiune de 5,8 
atm şi la 20°C sub presiune de 6,57 atm). 

Datele din paranteză arată că tuburile 
de oţel care conţin clor au la tempera¬ 
tura obişnuită o presiune de 4—6 atm. 

Punctul de solidificare este — 102°C. 

Temperatura critică este 144°C, presi¬ 
unea critică 76,1 atm şi densitatea 
critică 0,57. Valorile constantei de echi¬ 
libru pentru disocierea clorului: C1 2 ?^2C1 
sînt date în tabelul 25 (K. Y. Butkov— 

1948.) Căldura de disociere determi¬ 
nată din spectrele de absorbţie este 

Q — — 56,9 kcal (O. K a li n — 1926). Determinări cu raze X arată, 
ca în stare solidă (—160°C) clorul formează o reţea moleculară cu distanţa, 
intramoleculară de 2,02 Â şi cea mai mică distanţă intermoleculară 3,34 Â 
(Ii. L. C o 11 i n — 1952). Cristalizează în sistemul ortorombic. 


Constanta de dlsoi 
clorului 


T. °K 

Constanta de disociere 

K 

298,1 

j 1.1 7 • 10 _;W 

500 

1.97 • 10- 2! * 

1000 

1.16 ■ IO -- ' 

2000 

0.519 

3000 

| 87.6 
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Structura moleculei de clor a fost studiată de B. S. M u 11 i k e 11 
(1955). Pare plauzibilă o legătură multiplă în locul celei simple. Pentru 
molecula în stare gazoasă, diametrul mediu determinat din măsurări 
cinetice este a = 3,602-IO -8 cm (D. A. G o 1 d li a mm e r —1914). Clorul 
prezintă şapte izotopi [ 33 C1, 34 C1, 35 C1(75,1%), 36 Cf, 37 C1(24,6%), 38 C1]. 

El este un gaz puţin solubil în apă. Un volum de apă dizolvă circa 
2,15 volume de clor la 20°C. Solubilitatea sa mică este atribuită lipsei de 
polaritate a moleculei respective. Trecînd un curent de clor prin apă răcită 
cu gheaţă s-a putut separa un hexahidrat C1 2 -6H 2 0 (cristale verzui-deschis) 
şi un octahidrat C1 2 -8H 2 0. Compoziţia ultimului s-a stabilit calculind 
căldura de disociere în clor gazos şi gheaţă şi în clor gazos şi apă (I. H a r r i s 
— 1943). Deoarece clorul se dizolvă în apă, iar mercurul este atacat, el se 
culege pe o soluţie saturată de elorură de sodiu, în care este puţin solubil. 

Clorul se poate lichefia în mod simplu cînd este vorba de cantităţi 
mici, trecîndu-1 în formă de hidrat şi întroducîndu-1 intr-un tub M. Fara- 
day în V răsturnat şi închis la capete. In apă caldă clorul se degajă şi se 
lichefiază sub acţiunea propriei sale presiuni. 

Solubilitatea clorului în apă, căldura de diluţie, densitatea-, eonduc- 
tibilitatea electrică variază cu temperatura, ceea ce reflectă procese chimi¬ 
ce şi faptul că legea lui V. Henry nu se aplică. In unele cloruri lichide 
(S0 2 C1 2 , VOCl 3 etc.) şi în unii dizolvanţi organici (CC1 3 H, CC1 4 , CH 3 COOH) 
solubilitatea este mai mare. Clorul lichid dizolvă o serie de cloruri (CC1 4 , 
TiCl 4 , SnCl 4 , PbCl 4 , POCl 3 , AsC 1 3 , SC1 2 ). Clorul lichid nu este ionizant. 

Clorul activ se poate prepara prin descărcări electrice sub presiune 
redusă sau pe calefotochimică. Clorul activ pare a fi un clor atomic. Clorul se 
combină cu hidrogenul la întuneric, după ce a fost supus radiaţiilor unei 
lămpi cu vapori de mercur. Clorul activat transformă benzenul în Iiexa- 
clorbenzen. 

Proprietăţi chimice. Deşi mai puţin activ decît fluorul, totuşi clorul se 
combină direct cu cele mai multe elemente. Clorul se combină cu hidro¬ 
genul rezultînd acid clorhidric gazos. Reacţia este influenţată de lumină, 
de anumite radiaţii, de căldură : 


H 2 -f CI 2 = 21 ICI AU = - 4-1,U61 kcal 

Faptul că procesul continuă după expunerea la lumină, indică o reacţie iu lanţ. 
Reacţia începe pe pereţi în prezenţa urmelor de apă şi este inhibată de oxi¬ 
gen. Clorul nu se combină direct cu oxigenul. în condiţii speciale s-a obser¬ 
vat formarea oxizilor: C1 2 0 6 şi C1 2 0. Cu ceilalţi halogeni clorul formează 
C1F, C1F 3 , CIBr, BrCl 2 , Cil, IC1 3 . Cu sulful formează compuşii: S 2 C1 2 , SC1 2 
şi SC1 4 . Acţiunea clorului asupra amoniacului stă la baza preparării hidrazi- 
nei (1953—1955). Cu fosforul formează tri şi pentaclorură : 

P 4 + 6 CI 2 = 4PC1 3 P 4 -i- 10C1 2 = IPCI 5 
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Arsenul şi antimoniul se comportă analog (AsC 1 3 , SbCl 3 , SbCl 5 ). Cu amoni¬ 
acul gazos are loc uneori o reacţie violentă, clorul aprinzîndu-se şi rezul- 
tînd o ceaţă de clorură de amoniu: 

2NH,*+ 3C1 2 = N 2 -f- 6HC1; 6NH S "+ 6HC1 = 6NH 4 C1 
în prezenţa apei şi în exces de clor are loc reacţia următoare: 

3CU + 4NH 3 = NC1 3 + 3NH 4 C1 

Triclorura de azot se descompune parţial sau reacţionează cu amo¬ 
niacul (W. A. îîoyes - 1924): 

nci 3 + nh 3 = 3 hci + n 2 

Acest acid clorhidric acţionează din nou asupra amoniacului rezultînd 
clorură de amoniu. Clorul reacţionează violent cu combinaţiile hidrogenate 
ale fosforului, arsenului, siliciului rezultînd clorurile respective şi acid 
clorhidric : 

PH 3 -f 3C1 2 = PC1 3 + 3HC1 
PH 3 -f 4Clo = PC1 6 -f- 3HC1 
AsH 3 + 3C1 2 = AsCl 3 -+• 3HCI 
SiH 4 -f 4C1 2 = SiCl 4 -f 4HC1 


Cu carbonul nu se combină direct. Cu siliciul formează la roşu tetracorura 
de siliciu şi cu borul triclorura de bor. 

Clorul reacţionează cu metalele cu o viteză ce depinde de natura meta¬ 
lului, de starea de diviziune, de temperatură şi puritate. Aluminiul arde 
in curent de clor la 350°C formînd clorură de aluminiu anhidră. Se pare că 
clorul gazos sau lichid perfect uscat nu reacţionează cu metalele fier, cupru, 
bronz la temperatură obişnuită, ceea ce face ca clorul lichid perfect uscat 
să poată fi păstrat în cilindri de oţel. Sodiul şi celelalte metale alcaline se 
aprind în prezenţa umidităţii în clor formîndu-se clorurile respective. 
Bismutul, cuprul şi fierul în stare de pulbere se aprind. De obicei se obţin 
Clorurile care corespund valenţelor superioare (FeCl 3 , CuCl 2 , AuC 1 3 , PtCl 4 , 
SnCl 4 ), 

2Fe -f 3C1 2 - 2FeCI 3 
2Au -f 3CJ, = 2 AuC1 3 
Sn -f 2C1 2 = SnCI 4 

în prezenţa umidităţii cuprul, argintul şi plumbul formează un strat de 
clorură nehigroscopică. 

Clorul reacţionează cu apa (A. A. J a k o w k i n — 1899) astfel: 
ci 2 -f- h 2 o hci + HCIO 
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adică este vorba de o adevărată reacţie chimică. Din măsurări de conduc- 
tibilitate se admite că în procesul hidrolizei intervine ionul HO - : 

CI 2 + HO” t —» hcio + Cl“ 

Acidul liipocloros se descompune uşor în acid clorhidric şi oxigen : 

2HC10 = 2HC1 + 0 2 

Acţiunea decolorantă şi dezinfectantă a clorului şi a tuturor substan¬ 
ţelor care dezvoltă clor se bazează pe descompunerea apei de clor. Clorul 
acţionează asupra apei oxigenate degajînd oxigenul: 

Cl 2 + H 2 0 2 = 2HC1 + o 2 

Clorul deplasează ceilalţi halogeni mai puţin electronegativi din li alo- 
genurile lor : 

2Br- + CI, = Br, + 2C1“ 

21— -h CI, = I 2 2C1“ 

Clorul reacţionează cu oxizii transformîndu-i în cloruri sau oxicloruri : 

MgO + Cl 2 >1000 ° c MgCl 2 + 1/20, 

2Fe 2 0 3 + 6Cl 2 7_ i^ c 4FeCl 3 + 30 2 
2W0 3 + 2W0 S CI S + O, 

Cu oxidul galben de mercur formează clorura de mercur (II), iar 
cu oxidul roşu de mercur formează oxid de di dor : 

2HgO + 2CI 2 2IIgCl, + 0 2 

HgO + 2(3, ZZ HgCI, + C1,0 

Oxizii de aluminiu, bor, siliciu, zirconiu, titan, staniu sint atacaţi de clor 
la cald (500°C), numai în prezenţa de cărbune sau tetraclorură de carbon : 

AI 2 0 3 + 3C + 3 Cl 2 = 2AIC1 3 + 3C0 
Si0 2 + 2C + 2CI, = SiCl 4 + 2C0 

Clorul reacţionează cu o soluţie de hidroxizi alcalini foimînd la rece un 
amestec de liipoclorit şi cloruri, iar la cald sau în soluţii concentrate, cloraţi : 
ci 2 + 2HO- = ci- 4- cio- + h 2 o 
3C1 2 + 6H0“ = 5C1- + CIO» + 3H 2 0 

Clorul reacţionează cu oxidul de carbon şi cu dioxidul de sulf formînd 
fosgen şi diclorură de sulfuril: 

co + ci 2 = coci, 
so 2 + ci 2 = so,ci 2 
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Soluţiile apoase de clor au proprietăţile acidului clorhidrie, ale acidului 
liipocloros şi oxigenului atomic, adică au un caracter oxidant. O soluţie de 
dioxid de sulf este oxidată de clor la acid sulfuric : 

2H s O + Cl 2 + S0 2 = H,SO, + 2HC1) 

La fel este oxidat acidul arsenos la acid arsenic : 

Clj + H,AsOj -i- H,0 = HjAsO, + 2HC1 

l’rin acţiunea apei de clor asupra soluţiei unei sări de fier (II), aceasta este 
oxidată la sare de fier (III) : 

2FeCI a + 2HC1 + 1/2 0 2 ™ 2FeCI 3 + H.O 

Clorurile metalelor alcalino-pămîntoase se pot obţine din sulfaţi prin 
clorurare in prezenţa cărbunelui: 

2CaSO, + 6C + 3C1 S = 2CaCl 2 + S s cij + 4CO + 2C0 2 
Clorul poate fi oxidat de unele săruri: 

3C1 2 )+ 5AgXO a + 3H 2 0 = HC10 3 + oAgCl + 5HN0 3 

Clorul este in general înlocuit astăzi prin alţi agenţi de clorurare: CC1 4 
(E. 1» e m a r 5 e y — 1887), COCl 2 (Ed. C h a u v e n e t — 1908), S 2 C1 2 
(F. Bour ion). Hidrocarburile saturate alifatice şi cele nesaturate ard 
în clor formind acid clorhidrie şi cărbune. Hidrocarburile saturate reacţio¬ 
nează în prezenţa luminii cu clorul, acesta deplasînd hidrogenul, adică 
formând produşi de substituţie. Sub acţiunea luminii difuze, volume egale 
de clor şi etilena reacţionează formind dicloretanul, adică are loc o reacţie 
de adiţie : 

CjH, + ci, - c,h,ci 2 

O hîrtie îmbibată intr-o soluţie de terebentină, introdusă într-un 
cilindru cu clor se aprinde şi arde cu fum negru : 

C 1q H 16 + 8Cl 2 = IOC + 1GHC1 

Proprietăţi fiziologice. Clorul este primul gaz sufocant folosit ca atare 
în primul război mondial (1915). în primul moment francezii s-au apărat 
astupîndu-şi gura şi nasul cu un tampon de bumbac îmbibat cu uree şi 
apoi cu o soluţie de tiosnlfat. Ambele substanţe distrug clorul: 

3/2 0 , 

Cl 2 + CO(NH.) 2 - > 2C1- + C0 2 + N 2 + 2H 2 0 

■IC1 2 + SjOţ- + 5FI 2 0- * 8C1-+ 2SOj- + 10 H+ 

O mască respiratoare cu cărbune activ granulat asigură o protecţie perfectă. 
Se recomandă respiraţia vaporilor de amoniac, alcool, eter, anilină în can¬ 
tităţi mici. Clorul atacă membrana plămînulni care devine permeabilă 
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pentru apă, perniiţînd plasmei sanguine să treacă în alveolele plămînului 
astfel încît acesta nu-şi mai poate îndeplini funcţiunea (edem pulmonar). 
Şi alţi derivaţi ai clorului au fost folosiţi în primul război mondial: fosge- 
nul, difosgenul, iperita şi alţii. Iritarea organelor respiratorii este urmată 
de tuse dureroasă. Moartea vine rapid, cînd în aer clorul depăşeşte 0,0%. 
Clorul atacă în general organismul animal şi vegetal. El se combină cu hidro¬ 
genul producînd o oxidare profundă. Este deci un dezinfectant energic. 

întrebuinţări. Clorul se foloseşte pentru sterilizarea apei de băut fiind 
un bactericid puternic. Apa de clor este mai activă decît apa de Javel 
deoarece potenţialul de oxidare al acidului liipocloros este mai mare decît, 
al hipocloriţilor. Se foloseşte în industria celulozei şi la fabricarea hîrtiei. 

Clorul se foloseşte la rafinarea petrolului şi a acizilor graşi, în sinteza 
tetraclorurii de carbon şi tetracloretanului, la dizolvanţi pentru grăsimi, 
în industria lacurilor cu acetat de celuloză, la fabricarea acidului mono- 
cloracetic care este un punct de plecare în industria indigoului. Serveşte 
îa clorurarea metanului, acetilenei, etilenei, alcoolului etilic, a propilenei, 
a benzenului, toluenului şi naftalinei, în industria coloranţilor, a preparate¬ 
lor farmaceutice (clorurarea benzenului şi omologilor săi), dizolvanţi pe 
bază de metan şi acetilenă, industria materialelor plastice, fabricarea poli- 
stirenului (ce necesită A1C1 3 ), a policlorurii de vinii (necesită HC1), a oxidu¬ 
lui de etilenă, pentru detergenţi etc. în agricultură se folosesc insecto-fun- 
gicide pe bază de clor. 

în chimia anorganică, clorul se utilizează la prepararea acidului clor- 
hidric, a hipocloriţilor (soluţii decolorante), a clorurii de var, a dioxidului 
de clor şi a doritului de sodiu (decoloranţi), a cloraţilor, AIC1 3 anhidră, 
EeCl 3 , SiCl 4 , COCl 2 , S 2 C1 2 , PC1 3 , PC1 5 . Clorul serveşte la obţinerea bromului 
din bromuri. Staniul este atacat la lf>0°C de clorul uscat, cu formare de tetra- 
clorură de staniu, pe cînd fierul în aceste condiţii este indiferent. Pe acest 
fenomen se bazează recuperarea staniului din resturile de tablă cositorită 
(cutii de conserve). în laborator clorul este folosit ca agent oxidant pentru 
dezagregarea minereurilor. 


comihxaţiile; clorului cu hidrogenul 

Acidul clorhidric. Călugărul benedictin B a s i 1 i u s Valentinus 
l-a preparat în a doua jumătate a secolului al XV-lea, calcinînd sarea cu 
sulfat de fier bivalent. El l-a numit „spiritul sării v . J. R. G 1 a u b e r l-a 
obţinut în secolul al XVII-lea din sare şi acid sulfuric. J. Priestley 
(1772) l-a studiat, iar J. L. G a y-L u s s a c şi L. J. T h e n a r d (1811) 
determinîndu-i compoziţia au arătat că „acidul muriatic.” al lui A. L. 
Lavoisier nu conţine oxigen, ceea ce era în contradicţie cu teoria 
acestuia. 

Stare naturală. Acidul clorhidric se găseşte în emanaţiile vulcanice. 
Se găseşte oclus în rocile vulcanice. Fumerolele cu temperatură de 100 — 

!) — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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500°C sînt acide şi conţin dioxidde sulf, acid clorhidric şi dioxid de carbon. 
Prin acţiunea apei asupra clorurii de fier trivalent de exemplu se depune 
hematită şi se degajă acid clorhidric, conform reacţiei: 

2FeCl a + 3H 2 0 = Fe 2 0 3 + 6HC1 

Acidul clorhidric se găseşte de asemenea liber în concentraţie mică (0,3%), 
în sucul gastric împreună cu pepsină şi fosfaţi acizi. El iniţiază procesul 
de digestie (în special al substanţelor albuminoide) care se continuă apoi 
în intestinul subţire. Sărurile acidului clorhidric sînt mult mai răspîndite. 

Preparare. Cele două etape ale procedeului J. K. G1 a u b e r pot fi 
utilizate pentru producerea acidului clorhidric în laborator: 

NaCl + H 2 S0 4 = NaHS0 4 + HC1 
NaCl + NaHS0 4 = Na 2 S0 4 + HCl 

Dacă temperatura depăşeşte 500°C reacţia este totală. Se recomandă 
clorură de sodiu topită şi acid sulfuric concentrat. Se poate folosi un apa¬ 
rat Kipp în conexiune cu vase spălătoare de acid clorhidric şi acid sulfuric. 

Se pot utiliza şi alte halogenuri alcaline sau alcalino-pămîntoase. Acidul 
clorhidric se poate forma prin hidroliza unor cloruri: (PC1 3 , PC1 5 , SiCl,, 
SnCl 4 , A1C1 3 , BC1 3 etc.): 

BC1 3 + 3H 2 0 = B(OH) 3 + 3HC1 

sau prin acţiunea vaporilor de apă asupra unor cloruri metalice, prin re¬ 
ducerea unor cloruri de hidrogen (AgCl), prin acţiunea clorului asupra 
unor compuşi hidrogenaţi (H 2 S, H 2 Se, H 2 Te, NH 3 , PH 3 , AsH 3 , BH 3 ), prin 
acţiunea unui amestec de clor şi vapori de apă asupra cărbunelui înro¬ 
şit (R. L o r e n z — 1895) : 

C + H 2 0 + Cl 2 = 2HC1 -1- co 

Acidul clorhidric apare ca produs secundar în procesul de clorurare a hidro¬ 
carburilor. 

Procedee tehnice. Procedeul sintetic. Acidul clorhidric pui¬ 
se obţine prin arderea clorului cu hidrogenul. Această reacţie are loc cu 
multă violenţă, fiind iniţiată de acţiunea luminii. Amestecurile de gaze 
prezintă pericol de explozie, ceea ce necesită precauţii speciale : 

H 2 + Cl 2 = 2HC1 A// = - 44,06 kcal 

în această reacţie apa are rol catalitic. Amestecul de hidrogen şi clor umed 
explodează la 250°C şi rămîne inert pînă la 450°C în stare uscată. Mecanis¬ 
mul reacţiei fotochimice în lanţ este următorul: 

ci 2 - 1 - /iv = 2C1 
h 2 + ci = HCl -f H 
H + ci 2 = HCl + CI etc. 

Gazele necesare se obţin prin electroliza soluţiei de clorură de sodiu. 
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Unul dintre aparatele destinate acestei sinteze (P. Pasca 1) constă 
din arzătorul din cuarţ 1, la capătul căruia se formează o flacără de circa 
20—25 cm, din refrigerentul 2 şi din recipientele 3 de absorbţie în apă 
distilată (fig. 39). Arzătoarele de clor şi hidrogen constau din două tuburi de 
cuarţ 1 concentrice. Cel interior este închis la capăt şi perforat lateral 
(fig. 40). întoarcerea flăcării este împiedicată de o sită 2 de sîrmă. Pentru 



!« 



a obţine acid clorhidric liber de clor se menţine un exces de 1—2% hidro¬ 
gen. Camerele de reacţie sînt tuburi de cuarţ sau cuptoare ceramice verti - 
cale sau alte materiale ce rezistă la temperaturi pînă la 1000°C. Clorul şi 
hidrogenul obţinute la electroliză sînt trecute prin compresoare şi suflante 
şi introduse în cuptorul de combustie. Răcirea şi condensarea se face în 
aparatură de grafit prin care circulă în sus acid clorhidric gazos, iar în jos 
se pompează soluţie de acid clorhidric. Astfel acidul clorhidric gazos se răceşte 
şi se purifică de impurităţi. După turnurile de răcire există o instalaţie 
mai mică de absorbţie. Turnurile de absorbţie pot fi din granit umplute 
cu cocs udat cu apă, sau tarile ceramice, vase de cuarţ s iu de faolit (mate¬ 
rial plastic din azbest cu răşină rezolică). Hidrogenul poate fi în exces de 
4—8%. Un exces de 20% provoacă explozia. Temperatura flăcării de hidro¬ 
gen în clor este de circa ?40^°fî. Acidul se tran portă în vase de oţel cauciu- 
cate, în locul oalelor ceramice. 

în locu hidrogenului electrolitic s-a folosit gazul de apă sau gazul de 
iluminat amestecat cu vapori de apă. în prezenţa cocsului are loc reacţia : 

2C1 2 + 2H,0 + C =s'4HCl + CO, 

Această reacţie are loc timp îndelungat fără aport de căldură cu condiţia 
de a adăuga cocsul consumat. Aparatul funcţionează ca un gazogen. Acidul 
clorhidric preparat în acest fel conţine vapori de apă, oxid şi dioxid de car¬ 
bon. Acesta se trece într-un sistem de condensare. în instalaţiile moderne 
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(A. H. Ihude — 1944) camera de combustie este înconjurată de un corp 
cu acid clorhidric în contact cu gazele arse şi pereţii instalaţiei de reacţie. 
Temperatura acidului se menţine cu .10°C sub punctul său de fierbere. 
Perfecţionările instalaţiei se referă Ia schimbul eficient de căldură şi la 
scăderea temperaturii în camera de reacţie. Se degajă căldură şi la dizolva¬ 
rea acidului gazos în apă. Dacă nu există sisteme speciale de răcire se poate 
obţine acid clorhidric de concentraţie 3 4,5%. Acidul clorhidric do concen¬ 
traţie 31,45% se poate obţine anhidru, trecîndu-1 printr-o coloană verti¬ 
cală de rectificare la 119°C. Pe la partea superioară curge I1 2 S0 4 98% 
care iese diluat, iar acidul clorhidric trece pe la partea superioară practic 
anhidru (B. 0. C o 1 e — 1945). 

Metoda J. Hargreaves-T. Bobinsov (1887). Prin acţiunea gazelor 
purificate care ies din cuptoarele de ars pirită, amestecate cu aer şi vapori 
de apă, asupra clorurii de sodiu, se formează sulfat de sodiu şi acid clor¬ 
hidric : 


2NaCl + SO, + 1/2 0 2 + H,0 = Na a S0 4 + 2I1C1 AI/ = - 113,li kcal 

Temperatura optimă este 550°C. Gazele preîncălzite trec prin cilindrii 
de fontă aşezaţi în baterie şi încălziţi la exterior în care se găseşte cloruri! 
de sodiu brichetată, în contracurent cu vaporii de apă. Operaţia durează 
circa două săptămîni. Gazele ce intră în cilindrii de fontă conţin circa 8",, 
SO a , cele care ies 10 — 15% HC1. Acidul clorhidric obţinut fiind impuri- 
ficat cu azot şi aer se condensează greu. 

Acidul clorhidric format în sobele cu muflă, mecanice sau în bateria 
J.Hargreaves trece prin ţevi de şamotă în turnul de răcire (unde se conden¬ 
sează vaporii de apă, acid sulfuric antrenat, impurităţile solubile în apă 
şi se spală gazele), în filtrele de gaz (care reţin triclorura de arsen, selenul, 
pulberea de clorură de sodiu şi alte suspensii), în vasele de condensare 
(turile construite din bazalt artificial) prin care circulă în contracurent apă 
sau acid clorhidric diluat. Gazele diluate trec într-un turn de absorbţie 
umplut cu cocs şi bucăţi de bazalt artificial. 

S-a încercat prepararea acidului clorhidric din cloruri alcaline şi vapori 
de apă, din clorură de amoniu, diclorură de calciu, de magneziu, din clor 
şi o soluţie de dioxid de sulf, din clor şi gaz de apă, hidrocarburi şi apă etc. 

Impurităţile principale din acidul clorhidric brut depind de metoda de 
obţinere. Acestea sînt : acidul sulfuric, dioxidul de sulf, arsenul, clorul, 
clorură de fierţiII) selenul, dintre care cele mai supărătoare sînt arsenul 
şi acidul sulfuric. Culoarea galbenă a acidului clorhidric brut se datoreşte 
clorurii de fier (111). Acidul sulfuric se poate îndepărta cu diclorură de ba¬ 
riu sau de stronţiu, iar arsenul se degajă prin evaporare într-un turn la 55°C 
ca trielorură de arsen. Acidul clorhidric poate fi uscat pe diclorură de 
calciu sau pe acid sulfuric. Se poate culege pe cuva cu mercur. Aci¬ 
dul clorhidric este greu de transportat şi stocat deoarece atacă me¬ 
talele şi materialele plastice şi se dizolvă in apă cu mare degajare dc 
căldură. Acidul clorhidric se livrează ca soluţie de 22° Be (<î=l,38) 
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adică 35% sau circa 10 N. Se poate lichefia uşor, însă rar se tran¬ 
sportă şi se stochează lichid. 

Proprietăţi fizice. Acidul clorhidric este un gaz incolor cu miros 
puternic, iritant. Densitatea sa relativă (aer = 1) este 1,12601 şi greu¬ 
tatea unui litru este 1,6394 g, ambele laO°C. Gazul fumegă la aerformînd 
picături hidratate de acid clorhidric. Răcit la 10°C şi sub o presiune 
de 40 atm se condensează sub forma unui lichid incolor Punctul său 
de fierbere este —83,7°C, iar punctul de topire —112°C. 

în stare solidă, acidul clorhidric se prezintă ca o masă albă crista¬ 
lină. Cristalizează într-o reţea cubică moleculară. Temperatura critică 
şi presiunea critică sînt 51,45 °C şi respectiv 81,6 atm. în stare lichidă 
nu conduce curentul electric. 

în condiţii standard de temperatură şi presiune, un volum de apă 
dizolvă 503 volume de acid clorhidric gazos. Este vorba de o solubili- 
tate anormală. Solubilizarea este însoţită de o mare degajare de căl¬ 
dură (17,32 kcal/moleculă-g de acid clorhidric dizolvat în 100 molecule-g 
apă). Deci nu este vorba de o simplă dizolvare fizică, ci sigur de o 
ionizare şi aproape sigur de o reacţie cu apa : 

HCl + H 2 0 C1-+ [H 3 01l- 

în stare lichidă sau gazoasă este un compus homeopolar. Lichidul are 
o conductibilitate aproape nulă, iar gazul se dizolvă în dizolvanţi orga¬ 
nici. Dimpotrivă, în soluţie apoasă este vorba de un electrolit puternic, 
total ionizat la orice concentraţie. O soluţie saturată la 15°C are densi¬ 
tatea 1,231 şi conţine 43,4% HCl. 




Acidul clorhidric formează un azeotrop care conţine 20,24% HCl 
şi distilă la 110 °C. Curba inferioară din fig. 41 indică punctele de fierbere 
ale amestecurilor, iar cea superioară compoziţia vaporilor. Multă vreme 
acest amestec a fost considerat ca un compus definit (cu formula apro¬ 
ximativă HCl -10H 2 O). 
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Compoziţia sa variază însă cu presiunea (H . R o s c o e —1859), spre 
deosebire de compoziţia combinaţiilor chimice. 

Analiza termică a soluţiilor apoase de acid clorhidric relevă exis¬ 
tenţa mai multor eutectice, ceea ce indică existenţa unor hidraţi. Acidul 
clorhidric formează cu apa trei hidraţi (fig. 42). Compoziţia lor este : 
HC1 H 2 0 cu punct de fierbere —15,35°C, HC1-2H 2 0 cu punct de fier¬ 
bere — 17,7°C şi HC1-3H 2 0 cu punct de fier¬ 
bere — 24,4°C. Recent s-au obţinut indicaţii 
asupra existenţei unui liexahidrat (G. Vu- 
i 11 a r d—1957). 

Fiind unul dintre acizii cei mai puternici, 
acidul clorhidric este complet disociat în soluţie 
apoasă şi bun conducător de electricitate. Con- 
ductibilitatea electrică specifică a soluţiei cu 
20% IICl este X 18 * c = 0,7615 Q" 1 . Conducti- 
bilitatea specifică creşte cu conţinutul de acid, 
atingînd un maxim pentru o anumită concen¬ 
traţie. Acidul clorhidric se mai dizolvă în alcool, 
eter, benzen etc. Acidul clorhidric gazos ca şi 
alte gaze solubile în apă se pot colecta cu apa¬ 
ratul Rubenstorff (fig. 43). Acidul clorhidric 
gazos se culege în balonul 1 , după ce închi- 
zînd clema 2 şi deschizînd-o pe 3 se îndepărtează aerul din tubul 4 
(ceea ce se observă prin faptul că bulele de gaz care trec prin mercur 
sînt complet absorbite în apă) şi închizînd clema 3 se deschide 
clema 2 şi se îndepărtează aerul din balonul 1. Balonul este plin cu 
acid clorhidric gazos, cînd bulele de gaz c°. trec prin mercur sînt com¬ 
plet absorbite în apă. 

Închizînd clema 2, detaşînd balonul 1 de la instalaţie şi introdu- 
cîndu-1 cu tubul 5 într-un vas cu apă, aceasta ţîşneşte în balon (fîntîna 
ţâşnitoare). Prin combinarea acidului clorhidric care curge prin tubul 
efilat cu apa se produce în balon o scădere a presiunii care antrenează 
apa în balon sub forma unei fîntîni ţîşnitoare. 

Tăria legăturii H—CI este destul de mare, aşa cum rezultă din 
procentul scăzut al disocierii termice. Gradul de disociere nu se poate 
aprecia din măsurări de densitate, deoarece prin disociere nu variază 
numărul de molecule. Gradul de disociere în clor şi hidrogen 
la 1 700 °C este 0,4%, iar la 2 500°C este 1,3%. Legătura este 
puternic covalenţă cum rezultă şi din lipsa de conductibilitate a acidu¬ 
lui clorhidric gazos. Densitatea de vapori nu prezintă valori anormale 
chiar în apropierea punctului de evaporare, ceea ce arată că acidul clor¬ 
hidric nu este asociat. Dizolvarea triclorurii şi pentaclorurii de fosfor şi 
a pentabromurii de fosfor ca şi dizolvarea unor substanţe organice, 
eter, cetone, acizi, nitrili, amine, cianuri metalice etc. în acid clorhidric 
lichid duce la creşterea conductibilităţii. în cazul dizolvării unor cloruri 
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metalice în acid clorhidric s-a pus în evidenţă formarea unor ioni com¬ 
plecşi : [AgCl 4 ] 3_ . 

Proprietăţi chimice. Acidul clorhidric în stare lichidă are o activi¬ 
tate chimică slabă. Majoritatea metalelor se acoperă cu o pătură pro¬ 
tectoare de clorură fără a se degaja hidrogen. Alte metale nu sînt ata¬ 
cate (Hg, Pt, Ag). Sărurile sînt în general insolubile cu excepţia carbo- 
naţilor care se transformă în cloruri. 

Acidul clorhidric gazos reacţionează cu oxigenul astfel: 

4HC1 + 0 2 2CU + 2H 2 0 Ml = - 27,63 kcal 

Conversia acidului clorhidric în clor cu ajutorul oxigenului a cîştigat im¬ 
portanţă o dată cu supraproducţia de acid clorhidric, produs secundar 
de la clorurările organice (D. Kenneth şiC. Rub —1946). Această 
reacţie se realizează la 250 °C (în loc de 500 °C în procedeul EL Deacon) 
cu catalizatori ca: A1 2 0 3 , Cr 2 0 3 sau U0 2 (N0 3 ) 2 —Th(!N0 3 ) 4 . S-a folosit 
chiar clorura de cupru (Patent U. S. A. 2 644 846—1953). 

Metalele sînt transformate, în general, de acidul clorhidric gazos în 
cloruri cu degajare de hidrogen (I. B e s s o n—1950) la anumite 
temperaturi. Astfel, potasiu! se aprinde spontan la temperatura obişnuită. 
Acidul clorhidric gazos atacă cuprul, argintul şi bismutul, care nu sînt 
atacate de soluţiile sale apoase decît în aer şi în prezenţa oxidanţilor. 
Fierul, nichelul şi aluminiul sînt atacate la 300 °C, iar mercurul la 550 °C : 

2HC1 + Fe = FeCl 2 + H 2 

Metalele mai puţin electropozitive decît hidrogenul nu sînt atacate decît 
în prezenţa oxigenului. Aurul şi platina nu sînt atacate nici la tempera¬ 
tură înaltă. 

Acidul clorhidric are şi proprietăţi reducătoare. Dioxizii de plumb 
şi mangan degajă clor (K . W . S c h e e 1 e — 1774) din acidul clorhidric 
Mn0 2 + 4HC1 = MnCl a + 2H 2 0 + Cl 2 

Sub acţiunea acidului clorhidric oxizii se transformă în cloruri sau 
oxicloruri, hidrurile în cloruri. Acidul clorhidric gazos reacţionează cu 
azotaţii, hipocloriţii şi cloraţii cu degajare de clor şi cu azotaţii, perclo- 
raţii şi sulf aţii cu formare de cloruri. Se cunosc, de asemenea, o serie 
de ccmpuşi de adiţie ca: KO HC1, KH 4 C1, 2HCN HC1, Se0 2 -4HC1, 
Se0 2 -2HC1, Cl 2 *2HC1. 

Soluţiile de acid clorhidric, deşi foarte stabile, sînt descompuse de 
lumină în prezenţa catalizatorilor (Mn 2+ , Fe 2+ , apă oxigenată). Acidul 
azotic oxidează acidul clorhidric conform echilibrului: 

2HCI + hno 3 ;=? hno 2 + Cl 2 + h 2 o 
iar fluorul la 150 °C eliberează total şi imediat clorul: 


F 2 + 2HC1 = 2HF + Cl s 
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Acidul clorhidric în soluţie apoasă atacă energic, la rece, metalele care 
sînt mai electropozitive decît hidrogenul (alcaline, alcalino-pămîntoase, 
magneziu, zinc, aluminiu, fier) : 

Zn + 2HC1 = ZnCl 2 + H.> 

Acidul clorhidric atacă aluminiul cu o viteză care depinde de viteza de 
dizolvare a stratului protector de Al (OH) 3 . Celelalte metale sînt atacate 
la rece numai în prezenţa oxigenului : 

2Cu + 4HC1 + O, = 2 CuC 1 2 + 2H a O 

Atacul este determinat de forţa electromotoare sau potenţialul de 
electrod al metalului şi hidrogenului. 

S-a măsurat viteza de atac a unor metale (O w e B e r g — 1954). 
Tantalul nu este atacat, motiv pentru care el poate forma o cămaşă 
protectoare în turnurile moderne de absorbţie a acidului clorhidric în 
apă. Oxizii sînt atacaţi cu formare de cloruri, iar pe oxizii, ca şi permanga- 
naţii, cromaţii, persulfaţii, cloraţii degajă clor. 

Acidul clorhidric în soluţie apoasă este puternic ionizat. Măsurarea 
conductibilităţii electrice, a indicelui de refracţie, a temperaturii de în¬ 
gheţare a unor amestecuri de acid clorhidric şi hidroxid de potasiu echi- 
moleculare în proporţii variabile şi cu acelaşi volum total arată un minim 
pentru raportul HC1: KOH = 1 :1. 

Căldura de neutralizare la diluţie infinită a reacţiei : 

HCl + NaOH = NaCl + H 2 0 A// = — 13,320 kcal/mol 

indică un acid monobazic tare. 

Clorurile, sărurile acidului clorhidric, se obţin prin acţiunea acidului 
asupra metalului, bazei, oxidului, carbonatului sau sulf urii. Se obţine 
astfel clorura cu valenţa inferioară. Prin acţiunea clorului asupra metalului 
se obţine o clorură anhidră în starea superioară de valenţă. Clorurarea 
se poate face cu clor şi carbon asupra unui oxid, cu fosgen asupra unui 
oxid sau sulfuri, cu monoclorură de sulf şi clor asupra oxizilor, eu tetra- 
clorură de carbon asupra oxizilor. Agenţi cloruranţi mai sînt: diclorura 
de tionil SOCl 2 , monoclorură de iod ICI etc. Clorurile se mai pot obţine 
prin disociere, dismutaţie, reducere, deplasare şi clorurarea clorurilor 
inferioare : 

vci 4 = vci 3 + 1 / 2 C 1 2 

2TiCl 3 = TiClj -r TiCI 4 
TiCl 4 + Ti = 2TiCl, 

3Hg 2 Cl 2 + 2Bi = 2BiCI 3 + 6Hg 
SnCl 2 + Cl 2 = SnCI 4 

Clorurile cele mai exoterme sînt cele al toriului, bariului şi stronţului. 
Căldura de formare împărţită la numărul atomilor de clor din moleculă 
este mai mică decît pentru fluoruri şi scade în ordinea Cs, Rb, Iv, Na, Li. 
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Clorurile alcaline şi alcalino-pămîntoase formează reţele ionice. Cele 
ale metalelor grele au o reţea moleculară. Clorurile metalice se topesc, în 
general, la temperaturi mai joase decît. metalul, fără descompunere. Cloru¬ 
rile metalelor nobile se disociază reversibil. Sînt insolubile clorurile de 
Cu(I), Hg(I), Ag(I), Au(I), T1(I), Pb(II). în general, clorurile sînt electro- 
liţi puternici cu excepţia BeCl 2 , CdCl 2 , IlgCl,. Conduetibilitatea în stare 
solidă creşte cu temperatura, este ionică, prin anion în diclorură de 
plumb şi prin cation în NaCl, KOI, CuCl (J . Frers—1927) restul 
ionului rămînînd imobil. Clorura de cupru (I) prezintă o conductibilitate 
mixtă, ionică şi electronică. Multe cloruri sînt reduse de hidrogen şi de 
oxidul de carbon (PbCl», AgCI, CuCl 2 ). Clorurile nemetalelor hidrolizează : 

AsClj + 3H a O JH? HjAsOj + 3HC1 

Ele sînt descompuse cantitativ de un element mai electronegativ : 

2MC1 + F a =2MF + CI 2 

Se cunosc un mare număr de hidraţi ai unor cloruri care au fixat 
acid clorhidric : PtCl 4 -2I1C1 -411,0, HgCl 2 -2HC1 -711,0 ctc. sau săruri 
complexe : KC1 AuC 1 3 , 2KCl PtCl 4 , care se formulează ca săruri K [AuC1 4 1 
K 2 [PtCl 6 ] ale acizilor II [AuC 1 4 ] şi H 2 fPtCl 6 ]. Se cunosc şi cloruri com¬ 
plexe în care clorul se găseşte alături de alţi liganzi în sfera întâi de coor- 
dinaţie ca în diclorură monocloro-pentamino-cobalt (III) (IT. Jorgen- 
s e n — 1878) :CoCl 3 -5NII 3 sau 01 2 [Co (NH 3 ) 5 C1]. 

Se cunoaşte un număr de elorohidruri. Cele de calciu, stronţiu şi bariu 
au fost descoperite în anul 1956. Diagrama 
termică de cristalizare a reacţiei : 

CaClj + H 2 Ca = 2CaI ICI 

arată două eutectice între care există un 
maxim corespunzător combinaţiei CaHCl 
(fig. 44). Se cunosc de asemenea cloruri 
bazice: PbClOH, Pb 2 Cl(OH) 3 etc. Ionul 
de clor catalizează descompunerea apei 
oxigenate după mecanismul: 

11,0. + 2H+ + 2C1- = 2H.0 + CI. 

II a O. + Cl 2 = 2H+ + 2C1- + Oj. 

De asemenea, ionul de clor catalizează reacţia : 

H 3 A 5 O 3 + 2HN0 S = H 3 As0 4 + 2N0 + II 2 0 

Ionul de clor poate fi pus în evidenţă prin formarea elorurii de argint 
insolubilă în acid azotic, solubilă în amoniac, tiosulfat şi cianură de pota¬ 
siu. Clorul se dozează volumetric cu sulfoeianură de potasiu (.7 . V o 1 h a r d 
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1874). Prin distilarea unei cloruri solide cu cromat de potasiu în acid sul¬ 
furic se formează clorura de cromil, un lichid roşu închis : 

K 2 Cr0 4 + 2NaCl + 2H 2 S0 4 = Cr0 2 Cl 2 + K 2 S0 4 + Na 2 S0 4 + 2H 2 0 

Proprietăţi fiziologice. Acidul clorliidric din sucul gastric transformă 
pepsina, o enzimă care contribuie la digestie în formă activă. Acidul clor- 
hidric mai distruge bacteriile de putrefacţie şi cele patogene care pătrund 
în stomac. Acidul clorhidric gazos are acţiune corosivă asupra căilor 
respiratorii, mai slabă decît clorul. 

întrebuinţări. Acidul clorhidric se găseşte în comerţ diluat (12,2%) 
şi concentrat, numit acid clorhidric fumans (38%, diy G = 1,19). Altă dată 
servea la prepararea clorului şi a derivaţilor săi. Astăzi serveşte la obţi¬ 
nerea clorurii de amoniu, dc zinc (II), la extragerea fosfaţilor din oase, 
la purificarea negrului de fum, în diferite industrii organice. Prin adiţie 
la acetilenă se prepară clorura de vinii. 


COMBINAŢIILEJOXIGEXATE ALEj.:LOBULUI 

Poziţia clorului în sistemul periodic îi permite să-şi manifeste 
şapte stări de oxidare şi se pare că el este singurul halogen la care s-a 
constatat acest lucru direct sau indirect. Ar fi deci posibilă existenţa 
oxizilor : 01 2 O, CIO, C1 2 0 3 , C10 2 , C1 2 0 5 , C10 3 şi C1 2 0 7 . Clorul avînd un 
număr impar de electroni, formelor „pare”’ cărora le corespund doi 
atomi de clor (CLO, C1 2 0 3 , C1 2 0 5 , C1 2 0 7 ) le corespund trepte de oxidare 
impare. Combinaţiile impare sînt radicali liberi • CIO, • C10 2 , C10 3 . 

La acestea se adaugă molecula C10 4 care este un peroxid C10 2 0 2 . 
ÎSxistă radicalii • C10 2 şi -ClOa pnramagnetici. Grupele de atomi ce con - 
stituie aceşti radicali pot fi stabilizate şi transformate în compuşi dia- 
mignetici prin captarea unui electron. Se formează astfel ioni (CIO,,)" 
cu o stare de valenţă mai mică cu o unitate. 

Dintre oxizii clorului sînt cunoscuţi m ii bine C1 2 0, C10 2 , C1 2 0 6 şi 
01 2 0 7 . Oxizii clorului sint consideraţi nişte combinaţii nepolare (tabelul 


Tabelul 20. Proprietăţile fizice ale oxizilor clorului 


Proprietatea 

1 

CLO 

CIO, 

Gl,0, 

C1 2 0 7 

Masa moleculară 

87 

67,5 

167 

183 

Punctul de topire, °C 

-116 

- 59 

3.5 

1 - 91,5 

Punctul de fierbere, °C 

2 

110 

| 203 (calc) 

80 

Densitatea 


1,64 

| 2,02 (3,5°C) 

1,86 

Căldura latentă de văporizare, 
kcal/mol 

6.20 j 

6,52 

9,5 

i 23,7 
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între oxizii clorului şi cei ai azotului există o asemănare deoarece 
electronegativitatea acestor elemente este aceeaşi (3,0). Această electro- 
negativitate este cauza instabilităţii oxizilor azotului şi clorului, dat 
fiind faptul că şi oxigenul are aproximativ aceeaşi electronegativitate. 
în sprijinul acestei explicaţii este şi faptul că oxizii iodului, cel mai puţin 
electronegativ halogen, sînt singurii exotermi, iar oxiacizii săi sînt foar¬ 
te exotermi în raport cu ceilalţi oxiacizi (tabelul 27). Din această 
cauză, oxizii clorului nu se prepară direct ci prin reacţii cuplate, cu absorb¬ 
ţie de căldură şi sînt mai mult sau mai puţin explozivi. 


Tabelul 27. Căldurile de formare nlc unor oxizi şi oxiacizi ai lialoge- 
niior, în lîcal/mol 


Oxizii 

1 Q I 

Oxiacizii 

( Cl 

1 * 1 

I 

F s O 

- 5,5 | 

HXO 

29,78 

25,2 

38 

C1 2 0 

-18,25 

HXO, 

13,8 

— | 

— 

CI0 2 

-23,5 

HXO, 

20,8 

11,3 

54,6 

I 2 °5 

4,26 1 

hxo 4 

39,6 j 

- 1 

185,0 


Teoria electronică a valenţei nu a elucidat complet constituţia oxizilor, 
pe cînd cea a oxiacizilor este mai simplă. Halogenii avînd un singur elec¬ 
tron impar se leagă de un singur hidroxil printr-o legătură covalentă 
şi de 0—3 oxigeni, prin legături covalente coordinative. 

Clorul formează cea mai completă serie de oxiacizi (tabelul 28). El 
formează acid hipocloros HCIO, cloros HC10 2 , doric HC10 3 şi percloric 
HC10 4 . Distribuţia electronilor de valenţă în teoria electronică a valen¬ 
ţei (cu respectarea octetului clorului) poate fi schematizată astfel : 


II : O: CI: 
Acid hipocloros 
: O: 

H : O : CI: O: 


Acid doric 


H : O: Ci : O: 

Acid cloros 
: O: 

; 11:0: CI: O: 
: 0 : 

Acid percloric 


Aceste formule sînt presupuse din studiul rbntgenografic al sărurilor 
acestor acizi. în teoria clasică a valenţei aceşti acizi se formulează astfel : 

.o 

H — O - CI ; H — O — CI = O ; I I - O - Clf 

% 

Acid hipocloros Acid cloros Acid doric 

✓° 

H - O - C1<=0 


Acid percloric 
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Tabelul 28. Compuşii oxigenaţi ai clorului 


Gradul de 
oxidare 

Oxizi 

Acizi 

Săruri 

Formula 

dezvoltată 

+ 1 

C1 2 0- > 

HCIO-> 

Cloraţi(I) 


diclorooxid de 

acid inonooxoclo- 

hipocloriţi 



clor (anhidridă 

ric (1) sau acid j 

NaClO 

CI-OH 


hipocloroasă) 

hipocloros 




CIO radicalul cloro- 




-i-2 

zil 

necunoscut 

hcio 2 - > 

Cloraţi (III) 


+3 

C10 2 

1 acid dioxocloric 

1 (IU) acid cloros 

doriţi NaC10 2 

0-<-Cl—OH 

4-4 

dioxid dc clor 



0 


necunoscut 

|l IClOy - > 

Cloraţi (V) 

, CI-OII 

4-0 
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Aceste formule sugerează un caracter de dublă legătură ceea ce s-a 
observat într-adevăr şi totodată neechivalenţa legăturilor clor-oxigen, 
ceea ce nu s-a putut determina. Un compromis între cele două puncte 
de vedere îl oferă teoria rezonanţei (L. P a u 1 i n g ). 

Stabilitatea acizilor hipocloros, hipobromos şi hipoiodos scade de la 
clor la iod. Marea stabilitate a oxiacizilor superiori se poate explica prin 
formarea unor legături multiple. Formarea unor legături coordinative 
tiu pare a fi caracteristică pentru halogeni (G . M . Phillips —1945). 
Stabilitatea unor oxiacizi de acelaşi tip reflectată de căldurile de formare 
nu variază regulat. 

Structura ionilor clorat şi bromat sînt în formă de piramidă, cu 
halogenul în vîrf şi cu un dublet în al patrulea vîrf al tetraedrului. Volu¬ 
mul atomic al iodului contribuie la tendinţa sa de a coordina şase atomi 
de oxigen. Structura ionilor BrOf şi CIO» - este diferită de a ionului IO» - . 
Inexistenţa acidului perbromic şi diferenţa între I0 4 - şi IO» - se explică 
prin contribuţia orbitalilor atomici 4 / în periodaţi. Formarea unui ion 
octaedric IO 5 0 - implică o hibridizare d 2 sp* sau d 2 sf 3 . Din consideraţii 
energetice, orbitalii f ai bromului nu contribuie la formarea ionului Br0 3 - 
(Z . Z . Hugus —1952). Toţi percloraţii conţin ionul ClOr tetraedric. 
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Stabilitatea sărurilor acizilor clorului creşte de la hipocloriţi la 
percloraţi. Întrucît toţi aceşti acizi sînt instabili înseamnă că au acţi¬ 
une oxidantă. Puterea oxidantă este maximă la acidul hipocloros, adică 
la cel mai instabil acid al clorului. 

Monoxidul de dielor. Monoxidul de diclor a fost descoperit de A. 
J. Bal ard (1843) prin deshidratarea unei soluţii de acid hipocloros 
cu azotat de calciu sau pentaoxid de difosfor. 

Monoxidul de diclor se prepară (J. L. Gay Lussac — 1842 şi 
J. Pelouze — 1843) trecînd un curent slab de clor peste un ames¬ 
tec de oxid galben de mercur şi nisip la 9—10 °C: 

2HgO + 2C1., = HgO-HgCU + C1 2 0 

Oxidul galben de mercur trebuie precipitat şi uscat înainte de a fi 
folosit (C.lI.Secoy, G.C.Cady — 1940). Oxidul de diclor se 
condensează într-un vas în formă de U introdus într-un amestec răcitor 
(fig. 45). Gazul care se degajă este galben-brun. La prepararea sa trebuie 
să se evite contactul cu substanţe organice. Prin răcire se obţine un lichid 
roşu-brun care fierbe la -f-2°C. 

Monoxidul de diclor fiind o substanţă endotermă este puternic explo¬ 
ziv : 

CU + 1/2 0 2 = C1 2 0 AII = - 17,929 kcal (20°C) 

Un volum de apă dizolvă peste 200 volume de C1 2 0. Soluţia galben-aurie 
conţine acid hipocloros : 

C1 2 0 + H 2 0 ? 2HC10 



Deci monoxidul de clor este anhidrida acidului hipocloros. Poate fi extras 
dintr-o soluţie de către tetraclorura de carbon. Prin difracţie de raze X, 
L. Pauling şi L.C.Brockay (1936) au arătat că molecula 
acestui oxid are structură unghiulară, aşa cum derivă din principiul 
dirijării valenţelor. Unghiul CI—O—Cleşte egal cu 110,8 ± l°şi distanţa 
CI—O este egală cu 1,70 ±0,20 A (J . D. D u n i t z , K . Hedberg 
—1950). Se descompune termic în elementele componente. La o con¬ 
centraţie de peste 23,5% voi. C1 2 0 (1 atm şi 23°C) începe să explodeze. 
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Monoxidul de diclor reacţionează violent cu corpurile oxidabile organice 
şi anorganice. Se aprinde în prezenţa sulfului, selenului, fosforului, arse- 
nului, antimoniului şi carbonului. Explodează în amestec cu hidrogenul, 
amoniacul, hidrogenul sulfurat şi oxidul de azot. Transformă oxidul 
de carbon în fosgen, dioxidul de sulf în trioxid de sulf. Cu disulfura de 
carbon reacţionează cu explozie : 

CS 2 + 3C1 2 0 = 2S0C1 2 + COCl 2 

Metalele sînt transformate în cloruri, oxicloruri şi oxizi. Se poate 
păstra prin răcire cu aer lichid. Reacţionează cu pentaoxidul de diazot 
la — 50°C conform reacţiei: 

C1 2 0 + N 2 0 8 = 2C1N0 3 


Atacă ochii şi organele respiratorii. Are un miros neplăcut. 

Acidul hipocloros HCIO. în urma descoperirii oxidului de diclor, 
A. J. Balard (1834) a preparat soluţii de acid hipocloros prin 
dizolvarea acestuia în apă şi a considerat hipocloriţii ca sărurile acestui 
acid. Acidul hipocloros nu este cunoscut decît în soluţie. 

Preparare. Acidul hipocloros poate fi obţinut prin reacţia anhidridei 
sale cu apa : 

H a O + CI 2 0 ;=? 2HC10 

Reversibilitatea reacţiei este indicată de mirosul puternic al oxidului 
deasupra soluţiei. Prin distilarea sau încălzirea soluţiei, oxidul se degajă. 
O altă metodă se bazează pe „hidroliza” moleculei de clor : 

ci 2 + h 2 o izzî h+ + ci- + HOCl 

Scoţînd din sistem ionii de clor prin formarea unei cloruri sau oxi¬ 
cloruri insolubile cu Fe(OH) 3 , Zn(OH) 2 , Cu(OII) 2 , Ag 2 0, Ag 2 C0 3 , CuC0 3 , 
echilibrul se deplasează spre dreapta : 

Ag 2 0 + 2C1 2 + H 2 0 = 2HC10 + 2AgCl 
Cu oxidul de mercur (II) se formează o oxiclorură: 

2HgO + 2C1 2 + H 2 0 = HgClj.HgO + 2HC10 

Trecînd un curent de clor printr-o suspensie de carbonat de calciu sau 
carbonat acid de sodiu are loc reacţia : 

2C1 2 + H 2 0 + CaC0 3 = CaCl 2 + 2HC10 + C0 2 

Se poate obţine o soluţie de acid hipocloros tratând o soluţie de hipo- 
clorit de calciu cu cantitatea necesară de acid azotic 5% : 


Ca(C10) 2 + 2HNO, = Ca(NO,) 2 + 2HC10 
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Pentru descompunerea hipocloriţilor au fost folosiţi acizii carbonic 
şi boric. în prezenţa acidului sulfuric are lor reacţia : 

2C10- + 2C1- + 4H+ = 2H 2 0 + 2CI 2 

O soluţie de acid hipocloros se obţine prin hidroliza triclorurii de 
azot şi a clorurii de pirosulfuril: 

NC1 3 + 3H 2 0 = 3HC10 + NHj 
S 2 0 5 C1 2 + H,0 = 2HC10 + 2S0 2 

Se poate obţine acid hipocloros trecînd clor amestecat cu un gaz 
inert printr-un turn prin care curge o soluţie de hipoclorit alcalin sau alea- 
lino-pămîntos (C. Carter, E.R.B.Jackson —1946): 

CIO" + Cl 2 + H 2 0 = CI” + 2HC10 

Acidul hipocloros se poate prepara comod agitînd (un sfert de oră) 
un amestec de hidrat de clor cu oxid de mercur precipitat, distilat la 0°C 
şi presiune redusă pînă la reducerea volumului cu 2/3 şi condensînd vapo¬ 
rii de apă într-o capcană la — 20°C. Se obţine o soluţie de HCIO 25% 
care se conservă la —10 °C. 

Proprietăţi fizice. Soluţia de acid hipocloros are o culoare galbenă- 
aurie pală. Constanta de disociere a acidului este K = 1,04 -IO -6 la 30°C 
(J . H o y e —1943). Constanta de echilibru pentru o disociere de tipul: 

HCIO C1+ + HO- 

este prea mică pentru a fi măsurată. Dimpotrivă, în soluţie există echi¬ 
librul : 

21 ICI O ;=z? C1 2 0 + H.,0 K = 9,60.IO" 4 la 0°C 

Acidul hipocloros este un compus endoterm. Căldura sa de formare 
este A H = 25,8 ± 0,2 kcal (J. Weiss — 1947). Se disproporţionează 
prin încălzire şi în prezenţă de lumină ultravioletă, negru de platină, 
dioxid de mangan, săruri de cobalt (II), nichel (II), cupru (II) şi fier (II) 
în acid clorhidric şi acid doric: 

2HC10 = 2H+ + 2C1- + 0 2 
H+ + CI- + HCIO = H 2 0 + Cl 2 
IICIO + 20 = H+ -f C10- 

S-au făcut o serie de studii cinetice referitoare la descompunerea aci¬ 
dului hipocloros (M . W . L i s t e r — 1952). Solubilitatea sa este do 
cinci ori mai mare decît a clorului. în sistemul C1 2 0—H 2 0 s-au pus în 
evidenţă fazele solide C1 2 0 -5H 0 0 şi HCIO • 2H 2 0 (C . H . S e c o y şi 
G . II. Cady -1950). 

Proprietăţi chimice. Acidul hipocloros este un agent puternic oxi¬ 
dant ca şi sărurile sale şi totodată decolorant din cauza descompunerii 
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sale cu punerea, probabil, în libertate a oxigenului atomic: 

hcio = hci + o 

Iodul şi bromul sînt oxidaţi de acidul hipocloros în soluţie apoasă la 
iodaţi şi bromaţi: 

I 2 + 5HC10 + H 2 0 = 210- + 7H+ + 5C1“ 

Apa oxigenată distruge complet acidul hipocloros (F . Foerster 
şi F . Jorre —1900) : 

HCIO 4- I1 2 0 2 = 0 2 + HCI + H 2 0 

Acidul hipocloros oxidează acidul clorhidric la clor : 

hcio + hci = h 2 o + ci 2 

Acidul hipocloros oxidează sulful la acid sulfuric, sulfurile la sulfaţi (PbS 
neagră la PbS0 4 alb), acidul arsenos la acid arsenic, arseniţii la arsenaţi, 
hidrogenul sulfurat şi acidul sulfuros la acid sulfuric: 

As 2 0 3 + 2HC10 = As 2 0 5 + 2HC1 

Aproape toate metalele, chiar mercurul şi aurul sînt oxidate la tempera¬ 
tură obişnuită şi transformate în cloruri (FeCl 3 , A1C1 3 , NiCl 2 , CoClgjCuC^, 
AgCl etc.). O serie de oxizi (FeO, SnO, MnO, XiO etc.) sînt oxidaţi la 
oxizi superiori, iar unele cloruri inferioare sînt transformate în cloruri supe¬ 
rioare : 

NaClO + 2HC1 + SbCl 3 = NaCl + SbCI 5 + H 2 0 

Substanţele organice sînt distruse dezvoltîndu-se clor şi dioxid de carbon. 
Din această cauză soluţia de acid hipocloros nu se poate filtra prin hîrtia 
de filtru. Acidul oxalic este oxidat cantitativ după reacţia: 

H 2 C 2 0 4 + HCIO = HCI +2C0 2 + H 2 0 

Hipocloriţii. Sărurile acidului hipocloros se numesc hipoclo- 
riţi. Prima soluţie de hipoclorit de potasiu a fost preparată de J a v c 1 
(1786), trecînd un curent de clor printr-o soluţie de carbonat de ţ>ota- 
siu. Mai tîrziu, A. C. Labarraque a obţinut în acelaşi fel o soluţie 
de hipoclorit de sodiu : 

2Na 2 C0 3 + Cl 2 + H 2 0 = NaCl + 2NaHC0 3 + NaClO 
NaClO + Cl 2 + H 2 0 = NaCl + 2HC10 

Hipocloriţii se pot obţine prin acţiunea clorului supra soluţiilor reci 
şi diluate de hidroxizi sau carbonaţi: 

2NaOH + CI 2 = NaCl + H 2 0 + NaClO 

Soluţii de hipoclorit, libere de cloruri, se obţin prin saturarea soluţiilor 
hidroxizilor corespunzători cu soluţii de acid hipocloros. Concentrînd 
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soluţia în vid la 35°C, precipită întîi clorura alcalină, apoi prin răcire 
la 0°C se separă din soluţie în stare cristalină hipocloritul hidratat. Acesta 
se poate păstra uşor în absenţa dioxidului de carbon. Substanţele orga¬ 
nice îl descompun cu degajare de clor. 

Deoarece alcaliile caustice şi clorul lichefiat se pot obţine la preţ 
convenabil, hipocloriţii se prepară în industrie prin tratarea hidroxizilor 



Fig. 46 

cu clor. Descompunerea electrolitică a clorurii de sodiu reprezintă o altă 
metodă de fabricare a hipocloriţilor. 

Prepararea hipocloriţilor a început. în anul 1851 (Charles Wat t). 
C.Kellner, T a i f 1 e r şi alţii au pus la punct diferite celule. Celu¬ 
lele funcţionează fără diafragmă, astfel încît clorul de la anod sub acţi¬ 
unea de agitare a hidrogenului dezvoltat la catod se combină cu hidro- 
xidul de sodiu de la catod : 

Cl 2 + 2XaOI-E = NaCl + NaClO + H 2 0 AII = 24,65 kcal 

Celula W. von Siemens-Halske (fig. 40) constă dintr-un bloc de gresie 
sau beton cu compartimente despărţite prin pereţii de sticlă 1 şi electrozi 
orizontali 2 şi 3 de platină. Electrozii suprapuşi pe fundul celulei sînt 
separaţi prin vergele de sticlă. Saramura traversează celula înzig-zag pe 
după capetele celulelor intrînd prin orificiul 4 şi ieşind prin orificiul 5. 
Soluţiile de hipocloriţi sînt cu atît mai stabile cu cît sînt expuse mai 
puţin la acţiunea luminii, cu cît concentraţia şi temperatura lor sînt mai 
mici şi cu cît pH-ul lor este mai mare. în cazul hipocloritului de sodiu 
temperatura este de maximum 35 °C şi pH >10. în procesul fabricaţiei 
trebuie să lipsească catalizatorii care descompun hipocloritul (Co 2+ , M 2+ , 
Cu 2+ , Mn 2+ etc. în cantităţi de 0,0001%). La evaporarea soluţiilor preci¬ 
pită cristale delicvescente de NaClO -0H 2 O care se topesc la circa 18°C. 
Clorura de var a fost obţinută pentru prima dată de C.L.Berthollet 

Ca(OIi) 2 + Cl 2 = CaOCl 2 + H a O 


10 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Clorura de var se obţine din clor şi oxid de calciu. Fabricarea se 
realizează în camere de gresie sau de plumb, de dimensiuni mari. Pe 
vatră se întinde varul stins peste care se trece o grapă pentru a forma 
şanţuri menite să mărească suprafaţa. Prin camere se trece clorul. Un 
curent de aer reglează temperatura. Varul trebuie pregătit în mod speci¬ 
al : el trebuie să conţină minimum 95% CaO, sub 2% MgO, sub 1% Si0 2 
şi sub 0,5%Al 2 O 3 . Hidroxizii de nichel, cobalt (II), fier (II), mangan (II), 
oxidul de cupru (II) sînt catalizatori de descompunere. Clorul nu tre¬ 
buie să conţină peste 2% C0 2 şi este necesar să fie uscat şi fără hidro¬ 
gen cu care poate produce explozii. 

Astăzi s-au construit dispozitive mecanice continue pentru fabri¬ 
carea clorurii de var. în aceste camere cu aspectul unor cilindri, varul 
intră pe la partea superioară şi cu ajutorul unor braţe amestecătoare 
învîrtite de un ax este distribuit pe nişte poliţe. De jos în sus intră prin 
cilindrul rotativ clorul şi aerul. Lumina, mai ales în prezenţa dioxidului 
de carbon, descompune clorura de var cu degajare de oxigen. 

Constituţia clorurii de var a fost examinată cu ajutorul razelor X 
şi s-a tras concluzia că nu există un compus mixt între clorură şi liipo- 
clorit, de tipul CaCl (CIO). S-a pus în evidenţă Ca(C10 2 ) 2 anhidru sau 
hidratat, CaCl 2 *Ca(OH) 2 . II 2 0 şi alţi compuşi de adiţie ai hipocloritului 
de calciu cu hidroxid de calciu (II) şi diclorura de calciu, anhidrii sau 
hidrataţi, după gradul de hidratare şi temperatura la care se lucrează 
(H. Ditz şiB. Xeumann —1920). Detaliile de fabricaţie au rămas 
încă secrete. 

Cu acidul sulfuric sau acidul clorhidric, clorura de var degajă clor : 

CaOCl 2 + 2HC1 = CaCl 2 + ITCIO + HC1 

CaOCl 2 + II 2 S0 4 = CaS0 4 + IICIO + IIC1 
HCIO + HC1 = H,0 -f- Cl 2 

Compusul CaCl 2 •Ca(OH) 2 -H 2 0 este stabil, nedelicvescent şi rezistă 
la clorurare (C . W . Bun n—1947). 

Hipocloritul de calciu pur poate fi preparat prin acţiunea clorului 
asupra unei suspensii de hidroxid de calciu (II). La evaporarea în vid 
precipită cristalele de Ca(C10) 2 -4H 2 0. 

Instabilitatea clorurii de var se datoreşte prezenţei diclorurii de calciu, 
ca impurităţi. Aceasta poate fi eliminată prin acţiunea hipocloritului de 
sodiu obţinut din reacţia: 

2NaOH + CI, = NaClO + NaCl -f H,0 

Cu diclorura de calciu care rezultă prin acţiunea clorului asupra laptelui 
de var: 

2Ca(OH) 2 + 2C1 2 = Ca(C10) 2 + CaCl, + 2H,0 
se formează liipoclorit de calciu: 

2NaC10 + CaCl, = Ca(C10) 2 -f 2NaCl 
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Hipocloritul de calciu se formează şi în reacţia : 

Ca(OH) 2 + C1 2 0 = Ca(C10) 2 + H 2 0 

Clorura de var conţine 36% clor activ, pe cînd hipocloritul de calciu 
pur conţine 85% clor activ. Produşii comerciali sînt intermediari. Clorura 
de var oxidează oxizii de plumb şi mangan la dioxizi. Clorura de var se 
foloseşte la decolorarea fibrelor vegetale (pastă de liîrtie, in, cînepă). Pe 
cele animale le atacă puternic. Se foloseşte de asemenea ca dezinfectant 
şi la purificarea petrolului brut. Puterea decolorantă a clorurii de var 
tehnice se datoreşte conţinutului în hipoclorit. în primul război mondial 
a servit la distrugerea iperitei. 

Hipocloriţii fiind sărurile unui acid slab instabil pot fi descompuse 
de acizi, chiar de dioxidul de carbon atmosferic : 

NaClO + C0 2 + H 2 0 = NaHC0 3 + HCIO 
HCIO = HC1 + l/20 2 

Hipocloriţii nu sînt stabili şi se pot disproporţiona la ridicarea tempe¬ 
raturii : 


3NaC10 = NaClOa + 2NaCl 
NaClO 4- NaC10 2 = NaC10 3 -f- NaCl 
2NaC10 2NaCl + 0 2 

Soluţiile de hipocloriţi ca şi acidul pot pune în libertate clorul sau 
oxigenul, deci sînt oxidanţi sau cloruranţi. Acestea în mediu acid oxi¬ 
dează sulful la acid sulfuric, selenul la acid selenic, iodul la acid iodic, 
fosforul la acid fosforic. Dioxidul de sulf şi hidrogenul arseniat sînt oxi¬ 
daţi la treapta maximă cu formare de acid sulfuric şi acid arsenic. Săru¬ 
rile de nichel, cobalt, mangan şi fer divalent sînt oxidate la trioxizi dime- 
talici hidrataţi Xi 2 O t3 H 2 0, Co 2 0 3 -H 2 0, H 3 Mn0 3 , care prin oxido-redu- 
cere trec în Co 3 0 4 , Ni 3 0 4 şi Mn 3 0 4 (J . Besson —1047): 

2Co(OH ) 2 + NaClO = Co 2 0 3 .H 2 0 -f NaCl + H 2 0 
2Ft*(OIl ) 2 -f- NaClO -f- 1I 2 0 = 2Fc(OH ) 3 -f NaCl 
2Ni(OH ) 2 -!- NaClO + II 2 0 = 2Ni(OH ) 3 + NaCl 
Hidrogenul sulfurat este oxidat de hipocloriţi la sulf elementar: 

K 2 S + H 2 S0 4 + NaClO = S + I\ 2 S0 4 + NaCl + H 2 0 
iar sărurile cromului trivalent la cromaţi: 

Cr 2 (S0 4 ) 3 -f 16KOH + 3C1 2 = 2K 2 Cr0 4 + GKC1 + 3K 2 S0 4 -f 8H 2 0 

Hidroxidul de plumb (II) este oxidat la dioxid de plumb brun, azotiţii 
la azotaţi. 
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Disproporţionarea hipocloriţilor în soluţie alcalină are loc prin interme¬ 
diul unor peroxizi care au putut fi puşi în evidenţă (P . P i e r r o n 
-1943) : 

2NaOH + NaClO = Na 2 0 2 + NaCl + H.O 

Na 2 0 2 + NaClO + H a O = 2NaOH + 0 2 + NaCl 
2Na 2 0 2 + NaClO + 2H 2 0 = NaC10 3 + 4NaOII 

O soluţie concentrată de hipoclorit reacţionează cu amoniacul formînd 
azot elementar : 

2NHg + 3NaC10 = N, + 3NaCl + 3H„0 

în soluţii diluate, hipocloriţii reacţionează cu amoniacul formînd clora- 
mina : 

NaClO + NHj = NH 2 C1+ NaOH 

Soluţiile de hipocloriţi sînt puternic hidrolizate, dat fiind faptul că acidul 
hipocloros este slab : 

cio- -f h 2 o hcio + no- 

Pentru a explica hidroliza clorului P li .Freseni u s (1952) a admis 
existenţa cationului Cl + : 

ci - ci —> ci- + ci+ + h 2 o —> ii+ -i- ci- + ci 1 -h oh- 

F. Herbrandson, T. DickensonşiJ. Weinstein (1954) 
au discutat reacţia : 

HCl + CI- [HCl ă l- 

De la acest anion s-au obţinut şi săruri: [(C 2 H-) 4 N)] HC1 2 . 

O soluţie de hipoclorit se poate recunoaşte cu azotat de argint cu 
care formează hipocloritul de argint şi care se disproporţionează după 
reacţia : 

3AgC10 = AgC10 3 + 2AgCl 

^Letodele volumetrice de determinare se bazează pe reducerea acidului 
şi a hipocloriţilor. De exemplu, se picură dintr-o biuretă soluţia de hipo¬ 
clorit într-o soluţie acidă de sulfat de fier (II), pînă cînd o picătură de 
K 3 [Fe (CK) 6 ] nu mai dă reacţia caracteristică ionului Fe 2+ . Are loc reac¬ 
ţia : 

2Fe 2 + + H+ + HCIO = 2FC 3 * + Cl~ + H 2 0 

Acidul liber se determină alături de hipocloriţi, analizînd într-o probă 
cantitatea totală de clor şi în alta acidul clorhidric format în reacţia cu 
apă oxigenată : 

hcio -i- h 2 o 2 = hci + h 2 o -i- o 2 
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Oxidul dc clor. H. Davy (1811) a semnalat formarea unui gaz 
in reacţia dintre acid clorhidric şi clorat de potasiu pe care l-a numit 
euclorină şi l-a considerat ca monoxid de clor. Cele trei benzi de absorb¬ 
ţie ale oxidului de diclor din ultraviolet la infraroşu apropiat se consideră 
ca fiind datorite unui proces de descompunere fotochimică ale acestuia 
cu apariţia oxidului de clor ca intermediar : 

ci 2 o = ci 2 + o 
ci.,o = cio + ci 

C1 2 0 = 2C1 + O 


Oxidul de clor se formează din clor atomic şi oxid de diclor sau din 
oxigen atomic şi dioxid de clor : 

CI + C1 2 0 = CIO + CI 2 AII = 14 kcal 
C10 2 + O = CIO + 0 2 AII = 48 kcal 

Monoxidul de clor mai apare şi în reacţia de descompunere a dioxidului 
de clor : 


C10 2 ^=Z! CIO + 0 AII = - 70 kcal 
2C10 CU -f- 0 2 AU = 74 kcal 
2C10 2C1 + 0 2 AII = 17 kcal 

Există o legătură strînsă între radicalul CIO şi trioxidul de clor 01 2 O 6 : 

~0 kcal 

CIO + 0 2 ( > C10 3 1/2 C1 2 0 6 AII = 850 cal 

Această moleculă impară apare ca un radical cu viaţă foarte scurtă. A 
fost pusă în evidenţă prin benzile spectrului său de emisie în flacăra de 
combustie a Cl 2 + 0 2 -f- H 2 (G.Pannetier —1948). 

Trioxidul dc diclor. E . M i 11 o n (1842) a obţinut anhidrida cloroasă 
reducînd acidul doric cu un amestec de anhidridă arsenioasă şi acid azo¬ 
tic diluat. Trioxidul de diclor C1 2 0 3 a fost adesea contestat. Reacţii ca 
cea dintre clor şi clorat de argint: 

Cl 2 + 2AgC10 3 = 2AgCl + C1 2 0 3 + 3/2 0 2 

au fost negate admiţîndu-se că se formează dioxid de clor şi oxigen : 


Cl 2 + 2AgC10 3 = 2AgCl + 2G10 2 + 0 2 

Acidul cloros. Existenţa în soluţie a acidului cloros HC10 2 a fost pusă 
în evidenţă prin prepararea sărurilor sale şi prin natura produşilor de 
descompunere. W.C.Bray (1906) a arătat că dioxidul de clor hidro- 
lizează formînd acid cloros şi doric : 


2C10 2 + H 2 0 HC10 2 + HClOj 
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Acidul cloros se obţine prin acţiunea acidului sulfuric deci normal asupra 
doritului de bariu : 


Ba(C10 2 ) 2 + H 2 S0 4 = 2HC10 2 + BaS0 4 

Acidul cloros se poate obţine reducînd dioxidul de clor cu apă oxigenată : 
2C10 2 + H 2 0 2 = 2HC10 2 + 0 2 

Soluţia de acid cloros se colorează repede în galben prin ridicarea tempe¬ 
raturii, ca urmare a descompunerii sale în dioxid de clor şi clor : 

8HC10 2 = 6C10 2 + Cl 2 + 4H 2 0 

Constanta sa de disociere K este 1,01 -10~ 2 la 23°C, ceea ce arată că acidul 
cloros este mai puternic decît acidul carbonic (M . V . Liste r—1952). 
Căldura sa de formare din hidrogen, apă şi dioxid de clor este 88 ± 
3 kcal. Afinitatea electronică a dioxidului de clor : 

cio 2 + e = C 107 

este 2,8 eV. 

Pe lingă disproporţionarea în dioxid de clor şi clor, acidul cloros se 
mai poate disproporţiona şi astfel: 

3HC10 2 = 2HC10 3 + HC1 
Cuplul de oxido-reducere hipoclorit — dorit: 

HCIO + H 2 0 HC10 2 + 2H+ + 2c“ 

are un potenţial normal E 0 = —1,64 V. 

Clor iţii . Acidul cloros fiind un acid monobazic formează un 
singur fel de săruri, numite doriţi. Aceştia se formează în amestec cu 
cloraţii în reacţia dintre dioxidul de clor şi hidroxizii alcalini: 

2CI0 2 -i- 2KOH = KC10 2 + KC10 3 + II 2 0 

Prin tratare cu alcool, doritul se dizolvă şi se separă de clorat. Adău¬ 
gind apă oxigenată se evită formarea cloraţilor : 

2C10 2 + 2NaOH 4- H 2 0 2 = 2NaCI0 2 ~ 2H 2 0 -f 0 2 

Cloriţii se mai formează în reacţia dintre peroxizi şi dioxidul de clor în 
prezenţă sau absenţă de dioxid de carbon : 

2C10 2 + Na 2 0 2 = 2NaC10 2 + 0 2 

Cloraţii apar ca produşi intermediari în reacţiile de reducere a dioxidului 
de clor cu azotiţi, arseniţi, săruri ale fierului divalent, zinc. Se pot obţi¬ 
ne prin dublă descompunere. 

Cloritul de sodiu (C. Taylor, F . W h i t e , P . V i n c e n t 
şi L . Cunningham —1940) se obţine în reacţia : 

4C10 2 -f 4N'aOH + Ca(OII ) 2 + C= lNaC10 2 4- CaC0 3 |- 3H 2 0 
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Pentru prepararea doritului de sodiu se poate trece printr-un dorit 
intermediar de zinc sau se poate folosi litarga în mediu alcalin: 

2C10 2 + Zn = Zn(C10 2 ) 2 
Zn(C10 2 ) 2 + 2NaOH - 2NaGIO a + Zn(OH ) 2 
2C10 2 + PbO + 2NaOIi = 2NaC10 2 + Pb0 2 + I1 2 0 

in cazul pulberii de nichel se obţine direct hipocloritul respectiv cu 
dioxid de clor: 

Ni +'2C10, (sol) = Ni(Cl0 2 ) 2 (sol) 

Se observă că în toate reacţiile se foloseşte dioxid de clor. Tratînd liidro- 
xizii de cadmiu (II), zinc (II), magneziu (II) şi aluminiu (III) în soluţie 
amoniacală cu o soluţie apoasă de dioxid de clor (ceea ce protejează 
oxidarea la dorit) se obţin doriţii respectivi. Deci pentru a fabrica do¬ 
riţi, dorul trebuie oxidat la cloraţi şi aceştia reduşi la doriţi, ceea ce 
este costisitor. 

Spectrul de absorbţie al dioxidului de clor se aseamănă cu al dioxi- 
dului de azot şi diferă de al doritului de sodiu. Ionul dorit are o structură 
triunghiulară aşa cum rezultă din spectrul de difuzie C. V. Eaman cu unghiul 
O—CI—O de circa 110°. 

Cloriţii sînt mai puţin oxidanţi decît acidul cloros şi decît dioxidul 
de clor care este greu de manipulat din cauza exploziei, dar sînt mai 
stabili şi mai uşor de manipulat. 

Acidulînd soluţiile de doriţi se formează acid cloros şi dioxid de clor, 
produşi, care sînt puţin solubili şi au acţiune puternic oxidantă. Poten¬ 
ţialul de oxidare al cloritului de sodiu la pH 4 este 0,79 V, iar la pH 9 
este 0,66 V, pe cînd al hipocloritului de sodiu este 1,2—0,9 Y la pH 
7—10. Deci hipocloriţii au o acţiune mai puternic oxidantă. 

Cloriţii metalelor alcaline se disproporţionează prin încălzire moderată: 

3NaC10 2 = 2NaC10 a + NaCl 

Cloriţii metalelor grele explodează prin încălzire şi lovire. Cel mai insta¬ 
bil este doritul mercurului divalent. Soluţiile de doriţi reacţionează cu 
ozonul şi apa oxigenată după reacţiile : 

2NaC10 2 + 0 3 + H 2 0 = 2NaOH + 0 2 + 2C10 2 
NaC10 2 + 2H 2 0 2 = 2H 2 0 + NaCl + 2 0 2 

Cloriţii oxidează hidroxilamina în exces la oxid de diazot şi azotiţii la 
azotaţi : 


2NTI 2 OH • HCl NaCl O, = NaCl -f N a O + 311,0 + 2HC1 
NaC10 2 4- 2NaN0 2 = NaCl + 2NaNO s 
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în prezenţa dioxidului de carbon, acidul arsenos este oxidat la acid 
arsenic: 


ClOi -f 2II 3 As0 3 = CI- + 2H 3 As0 4 
Sulfiţii sînt oxidaţi la sulfaţi: 

NaClOj + 2Na 8 S0 3 = NaCl + 2Na 2 S0 4 
Cu hipocloriţii se formează un amestec de cloraţi şi cloruri : 

NaC10 a + NaClO = NaC10 3 + NaCl 

O soluţie neutră de dorit de sodiu reacţionează, pe baia de apă, cu iodu- 
ra de potasiu astfel: 

NaC10 2 + 4KI + 2II..O = NaCl + 2I a + 4KOII 

Cloriţii oxidează sărurile fierului (II) la săruri nle fierului (III) în soluţie 
acidă şi hexacianoferatul (II) la hexacianoferat (III) în soluţie neutră : 

Ba[C10 2 ) 2 + 8FeS0 4 + 5H 2 S0 4 = IFc 2 (S0 4 ) 3 + 2IIC1 + BaS0 4 + + 4H 2 0 
4K 4 [Fe(CN) # J + 2NaC10 -f 21I 2 0 = 2NaCl + 4K 3 IFe(CN) e ] -f 4KOH 

Cloriţii reacţionează cu substanţele organice, uneori violent, cu explozie 
(dorit de plumb şi zahăr). Au fost preparate combinaţii complexe în 
care ionul dorit funcţionează ca ligand, de exemplu [Co(C10 2 ) (KH 3 ) 5 ] 
(N0 3 ) 2 (R. Levi, R. Curţi şi G. B r i g n a n i-1954). 

Cloriţii pot fi determinaţi gravimetric după reducere cu acid sulfuros 
la cloruri. Soluţia galbenă de dorit acidulată decolorează indigoul. Cloriţii 
dau o coloraţie violet-ametist cu o soluţie acidulată de sulfat de fier (II). 
Cu anumiţi reducători şi în anumite condiţii depH se pot doza simultan Cl~, 
CIO", C10.r şi C10 3 " (J. H. Van der Meu 1 en-1949). 

doritul de sodiu este folosit la decolorarea celulozei, pentru albirea 
bumbacului şi inului. Se utilizează la decolorarea fibrelor poliamidice, 
a celor din poliacrilonitril şi a fibrelor poliesterice etc. 

Bioxidul de clor. Dioxidul de clor C10 2 a fost descoperit în anul 1815 
de II. D a v y prin acţiunea acidului sulfuric asupra cloratului de potasiu. 
L. Pebal (1875) a confirmat formula C10 2 admisă de L. J. Gay- 
Lussac (1818). 

Preparare. Metodele de preparare se bazează pe reducerea cloratului 
de potasiu pur şi uscat. Formarea dioxidului de clor are loc la tratarea 
cloratului de potasiu pulverizat şi amestecat cu o cantitate de nisip de 
2—3 ori în greutate şi cu 4—5 părţi de acid sulfuric concentrat adăugat 
în porţiuni fără a ridica temperatura la început. Amestecul se aduce apoi 
la 35°C. Au loc reacţiile : 

KCIO 3 + h 2 so 4 = 11 CIO 3 khso 4 
3HC10 3 = 2C10 2 -j- hcio 4 + h 2 o 
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Amestecul de clorat de potasiu şi acid sulfuric trebuie răcit la — 20°C şi 
se încălzeşte uşor. Distilă vapori galbeni care se condensează uşor într-un 
lichid roşu. Se obţine fără precauţii, încălzind la 60°C un amestec de clorat 
de potasiu şi acid oxalic în prezenţa sau absenţa acidului sulfuric : 

2HC10 ; , + H,C,0 4 = 2C10 2 + 2C0 2 + 2H 2 0 

Ca agenţi de reducere mai indicaţi sînt acidul clorhidric şi anhidrida 
sulfuroasă (M. W y m a n n şi H. Rapson U. S. P.). Au loc reacţiile : 

2NaC10 3 + 4HC1 = 2C10 2 + Cl 2 + 2H 2 0 -f 2NaCI 
II 2 S0 3 + 1IC10 3 = HClOg + H 2 S0 4 
IIC10 2 + HC10 3 = 2C10 2 + H,0 

în primul caz se tratează o soluţie de 33% NaC10 3 cu un amestec de 
acid clorhidric, apă şi acid sulfuric. Un curent de gaz inert antrenează 
dioxidul de clor format. Amesteculgazos de acid clorhidric se obţine bar - 
botînd aer prin azeotropul HC1—H 2 0 (W. S. Hutchinso n-,1946). 
Clorul liber se poate recupera pentru formarea hipocloriţilor. 

Azotiţii şi azotaţii acidulaţi cu acid azotic diluat în contracurent 
cu dioxidul de azot, amestecat cu aer, pun în libertate dioxidul de clor 
(J. P. H a 11 e r-1948) : 

NaC10 2 -f NO, = NaN0 2 + C10 2 

cior 4- no 2 = nof + cio 2 

Prin acţiunea clorului asupra cloratului de argint la 90°C (J. R. 
P a r t i n g t o 11 şi A. Kin g-1920) se degajă dioxid de clor : 

2AgC10 3 + Cl 2 = 2AgCl + 2C10 2 + 0 2 

Întrucît doriţii sînt produşi industriali ei pot fi folosiţi pentru prepararea 
dioxidului de clor în reacţie cu clorul, triclorură de azot sau hipocloriţi. 
(E. R. W oodw ar d—1944) : 


2NaC10., + CI, = 2C10, + 2NaCl 
NC1 3 + 3H,0 + GNaClO, = 6C10, + 3NaCl -f 3XaOH + NH 3 

Reacţia primă are loc în turnuri cu amestec de clor şi aer în contracurent. 
Gazele sînt conduse direct în camerele de decolorare. 

Proprietăţi fizice. Dioxidul de clor este un gaz galben-verzui, pînă la 
roşu-gălbui cu miros pătrunzător. Mirosul este similar celui al clorului sau 
ozonului. Afinitatea electronică a reacţiei reversibile : 

CIO, -f e CIO 2 

este 0,950 Y. Gazul se poate lichefia cu o culoare roşie-brună cu punct de 
fierbere 11°C. Cristalele roşii au punctul de topire — 59°C. 
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Este o moleculă paramagnetică avînd un electron impar. Studii de 
difracţie de electroni în stare gazoasă sugerează o legătură de trei electroni 
între două formule în rezonanţă : 



Distanţa interatomică r 01 _ 0 =l,58 Â este în acord cu cea prevăzută pentru 
legătura de trei electroni 1,57 Â. Datele spectrului din infraroşu şi cele de 
difracţie de electroni nu concordă. Banda de la 290 cm -1 se interpretează 
ca fiind datorită polimerizării. 

Dioxidul de clor este un compus endoterm cu căldura de formare 
A II = — 23,5 kcal. Deci este foarte instabil. Se descompune cu explozie 
în absenţa impurităţilor, prin ridicarea temperaturii peste 100°C, în pre¬ 
zenţa luminii, cu ajutorul scînteilor electrice, prin lovire sau cădere, în 
prezenţa substanţelor organice, prin creşterea presiunii şi a concentraţiei. 
Densitatea sa în raport cu aerul este 2,315. 

Proprietăţi chimice. Dioxidul de clor reacţionează cu apa, cu formare 
de acid cloros şi doric: 

2C10 2 + H 2 0 = HC10 2 + HClOg 

Cu apa rece formează un hidrat C10 2 .8H 2 0. Dioxidul de clor se apropie prin 
comportarea sa de tetraoxidul de diazot şi tetraoxidul de difosfor, care 
formează prin hidratare doi acizi. Calificativul de anhidridă mixtă este 
însă impropriu. 

Din studii de cinetică chimică (M. Brigargue — 1955) se trage 
concluzia că în reacţia dioxidului de clor cu apa se formează doi interme¬ 
diari C1 2 0 5 H~ şi C10 3 H _ , care se dismută ulterior în acid clorhidric şi cloros. 
în orice caz reacţia dioxidului de clor cu apa este mai complicată decît 
arată reacţia de mai sus (W. C. B r a y — 1905). Dioxidul de clor se dizolvă 
în apă practic fără a reacţiona şi soluţia este stabilă în absenţa luminii. S-a 
pus în evidenţă existenţa unui hidrat C10 2 .6H 2 0. 

Dioxidul de clor este un oxidant energic. Reacţionează cu multe corpuri 
prin aprindere şi chiar prin explozie. Astfel, reacţionează cu sulful formînd 
monoclorură de sulf şi dioxid de sulf (F. Taradoire — 1941) şi cu 
fosforul sub apă conform reacţiei: 

2C10 2 + 2P + 4H 2 0 = 2H 3 P0 4 -f 2HC1 

Un amestec de fluor şi dioxid de clor reacţionează exploziv la 25°C 
spre a forma fluorura de ciorii C10 2 F (H. Schmitz, H. J. Schuma- 
cher — 1942). în reacţia dintre oxidul de azot şi dioxidul de clor se 
formează ROCI, NO 2 01 şi N0 3 C1 (H. Martin — 1949). 

Dioxidul de clor reacţionează cu clorul cu formare de acid doric şi 
acid clorhidric : 


cio 2 + 1/2 ci 2 + h 2 o = hcio 3 + HCl 
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Dioxidul de clor pune în libertate iodul din acidul iodhidric sau îl 
oxidează la acid iodic dacă este concentrat: 

cio 2 + hi = hcio 2 + 1/2 i 3 

3HC10» + 2HI = 2HI0 3 + 3HC1 

W. C. B r a y admite formarea doriţilor şi a cloraţilor în reacţia dioxi- 
dului de clor cu liidroxizii alcalini: 

2Cio a + 21 io- = cior + cior + h 2 o 

Reacţionează cu peroxizii formînd doriţi şi cu hipocloriţii formînd cloraţi : 
2C10 2 + Na 2 0 2 = 2NaC10 2 + 0 2 
2C10 2 + CIO - + 2HO- = 2C10F + CI" + H 2 0 

Bioxidul de clor care se formează în reacţia dintre acid sulfuric şi clorat 
de potasiu oxidează fosforul la acid fosforic : 

3KC10 3 + 2H 2 S0 4 + 3H 2 0 + 2P = KC10 4 + 2KHS0 4 + 2H 3 P0 4 + 2HC1 
Permanganatul de potasiu îl oxidează la clorat de potasiu : 

3C10 2 + MnOr + HoO = 3C10F + 2H+ + ^In0 2 

Dioxidul de clor este redus în soluţie diluată de arsenitul de sodiu la 
acid clorhidric : 

2CIO., -r HoO + 5H 3 As0 3 = 5H 3 As0 4 + 2HC1 
ar sărurile de fier (II) sînt oxidate la săruri de fier (III) : 

CI0 2 + 5Fe 2+ + 4H+ = Cl“ + 5Fe 3 + + 2H,0 
Reacţionează cantitativ cu nichelul (B i g o r g n e - 1049) : 

Ni + 2C10 2 = Ni (C10 2 ) 2 

Dioxidul de clor rezultat din clorat de potasiu şi acid sulfuric concentrat 
oxidează cu aprindere glucoza, zaharoza, amidonul şi alte substanţe 
organice : 

4KC10 3 + C 4 H 12 0 6 + 2H 2 S0 4 = 2KHS0 4 + 2KC1 + 2HC1 + C>C0 2 + 6H 2 0 

O reacţie indicată pentru recunoaşterea dioxidului de clor din soluţie 
se bazează pe punerea iodului în libertate din ioduri: 


2C10 2 + 101- + 8 H+ = 5I 2 + 2C1- + 4H 2 0 

întrebuinţări : Dioxidul de clor serveşte la albirea pastei de hîrtie, a 
produselor alimentare ca făină, uleiuri, grăsimi. Este superior clorului şi 
doriţilor, deoarece nu distruge materiile respective. Are acţiune bactericidă 
şi serveşte la sterilizarea apei de băut. Puterea sa dezodorizantă este mare. 
Este folosit pe scară redusă în chimia organică de sinteză şi analitică. 
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Acidul doric. Se pare dă J. E. Glauber a obţinut în secolul al 
XVII-lea cloratul de potasiu, iar C. L. Berthollet (1786) a desco¬ 
perit reacţia clorului cu hidroxizii şi carbonaţii de sodiu şi potasiu în care 
se formează clorat de sodiu şi de potasiu. Acidul liber HC10 3 a fost preparat 
în anul 1812 de L. J. G a y - Lussac prin acţiunea acidului sulfuric 
asupra cloratului de bariu. 

Preparare. Metoda L. J. Gay-Lussac constă în tratarea unei 
soluţii de clorat de bariu cu acid sulfuric diluat. Se filtrează sulfatul de 
bariu şi excesul de acid sulfuric se precipită cu hidroxid de bariu (II) : 

Ba(C10 3 ) 2 + H 2 S0 4 = BaS0 4 + 2HC10 3 

Altă metodă constă în tratarea unei soluţii de clorat de potasiu cu acid 
hexafluorosilicic. Se filtrează hexafluorosilicatul de potasiu greu solubil, 
iar în soluţie rămîne acidul doric : 

2KC10 3 + H 2 [SiF e ) = K 2 [SiF # | -f 2HC10 3 

Tratînd o soluţie de clorat de sodiu cu o soluţie saturată de acid oxalic şi 
răcind amestecul, se separă oxalatul de sodiu care poate fi filtrat: 

H 2 c 2 0 4 -f- 2NaC10 3 = 2HC10 3 -|- Xa 2 C 2 0 4 

Soluţiile obţinute se concentrează prin evaporare în vid la 20°C. Pre¬ 
pararea acidului doric trebuie condusă cu precauţie din cauza exploziei 
care poate surveni. 

Proprietăţi fizice. Acidul doric nu este cunoscut în stare liberă. Solu¬ 
ţiile diluate sînt incolore şi inodore, cele concentrate au miros picant. 
Acidul doric este puternic ionizat în soluţie, aşa cum rezultă din deter¬ 
minările de conductibilitate electrică. 

Cu ajutorul razelor X nu s-a putut pune în evidenţă o diferenţă în 
ceea ce juiveşte distanţele clor-oxigen în ionul clorat, pe cînd rotaţia 
optică a cristalelor de clorat de sodiu a fost interpretată de J.Becken- 
k a m p (1023), în sensul existenţei a doi atomi de oxigen dublu legaţi 
şi unul simplu legat. După L. P a u 1 i n g , ionul clorat are forma unei 
piramide turtite cu clorul în vîrf şi unghiul O-Cl-O de 110°. In teoria elec¬ 
tronică se reprezintă astfel: 

: 6 : 

t 

:Cl-> O: 

: 0 : 

Potenţialul normal al sistemului: 

ClOr + GH+ = CI- + 3H 2 0 + 6 e 

este E 0 = 1,44 V, ceea ce arată că acidul doric este un oxidant puternic. 
Poate fi concentrat pînă la raportul 1 HC10 3 la 7H 2 0, adică 40 %. Printr-o 
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concentrare mai înaintată se descompune în acid percloric, oxigen şi clor. 
Anhidrida corespunzătoare acestui acid C1 2 0 5 nu este cunoscută. 

Proprietăţi chimice. Acidul doric este considerat ca un oxidant ener¬ 
gic. Suitul este oxidat la acid sulfuric, selenul la acid selenic, bromul la 
acid bromic şi iodul la acid iodic: 

2 HC 10 3 + i 2 = ci 2 + 2 HI 0 3 

Acidul doric atacă metalele cu degajare de hidrogen. Reacţiile sînt 
mai complexe. Hidracizii sînt oxidaţi de acidul doric Î 11 etape succesive. 
Acidul doric este redus de oxidul de carbon şi de o soluţie de acid sulfuros : 

HCIO 3 -f- 3S0 2 + 3H 2 0 = 3H 2 S0 4 -r HC1 

Cea mai mare parte a oxizilor, hidroxizilor şi carbonaţilor se dizolvă în 
acid doric cu formare de cloraţi. Există multe substanţe care oxidează 
acidul doric : ozonul, apa oxigenată, acidul azotic, acidul fosforic con¬ 
centrat, acidul cromic, dioxidul de plumb proaspăt precipitat. Foarte 
multe substanţe organice sînt oxidate de acidul doric. 

Clor aţii. Acidul doric este un monoacid. Neutralizarea sa în 
soluţie cu hidroxid de sodiu este însoţită de degajarea a 13,7 kcal/mol la 
19°C; 

HCIO3 -i- KOH = KCIO3 + h 2 o 

Deci este un acid puternic. Formează săruri de tipul MeC10 3 numite cloraţi. 
Sărurile sale sînt bine cristalizate. Ele se prepară prin acţiunea clorului în 
exces asupra soluţiilor de concentraţie optima ale hidroxizilor sau carbona¬ 
ţilor alcalini sau alcalino-pămîntoşi, la cald. Intermediar se formează acid 
hipocloros sau hipocloriţi (J. vonLiebig — 1822—1831 şi F. F o r s - 
t e r — 1923) : 

Cl 2 + H 2 0 4- I\ 2 C0 3 = KC1 4 - KHCO 3 + HCIO 
3HC10 4- 3KC1 4- 3 KHCO 3 = KCIO 3 4 - 5KC1 4- 3H 2 C0 3 

în mediu alcalin se produce hipoclorit, care în mediu acid şi la cald se 
transformă în clorat. 

Cloraţii se pot obţine din acidul hipocloros, hipocloriţi, doriţi, dioxid 
de clor, cloruri. Din soluţii de hidroxid de calciu (II) prin care s-a barbotat 
clor şi care conţin Ca(C10 3 ) 2 , CaCl 2 , Ca(C10) 2 , se separă KC10 3 , după ce se 
adaugă KC1 (E. E g u c h i , J. Jinga- 1952). 

Cloraţii pot fi obţinuţi prin electroliza soluţiilor apoase de cloruri, 
concentrate, în condiţii experimentale anumite (pil 0,7 — 0,9), la cald, 
spre deosebire de hipocloriţi. în celula H. J. Castner-Kellner, cloratul 
se formează ca un produs nedorit, întrucît ca produs secundar de descom¬ 
punere a amalgamului de sodiu apare hipoclorit şi acid hipocloros care 
reacţionează conform reacţiei: 

NaClO 4- 2HCIO = NaC10 3 + 21 ICI 
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Celulele constau (lintr-o baie de zidărie antiacidă cu anozi din magnetită 
sau grafit impregnat, înconjuraţi de catozi perforaţi din oţel. Se lucrează 
cu o densitate anodică de curent de circa 200 A/m 2 . Reducerea la catod, 
datorită hidrogenului se împiedică adăugind puţin dicromat de sodiu, care 
se pare că formează un strat protector de hidroxid de crom (III). Acesta 
împiedică reducerea catodică a cloratului şi favorizează o mare densitate 
de curent. 

Mecanismul formării este complex şi incomplet cunoscut. Ca reacţii 
brute se pot da următoarele : prin acţiunea clorului format la anod asupra 
liidroxidului de sodiu se formează hipoclorit de sodiu : 

Cl 2 + 2NaOH = NaCl + NaClO + H 2 0 

în soluţia neutră sau alcalină ionii hipoclorit se descarcă la anod, cînd 
oxidul de clor se hidratează : 


GCIO- -f 3H 2 0 = 2HC10 3 + 11 ICI + 3/2 0 2 + 6 e 
La catod apar şase ioni hidroxid conform reacţiei: 

gii 2 o + 6 c = 3H 2 + 60H- 

care neutralizează acidul doric după reacţia generală : 

CCIO- + 3II 2 0 = 2C10 3 - + 4C1- + 3/2 0 2 + 3H 2 

Cînd 2/3 din sare este transformată în clorat se evaporă soluţia şi precipită 
întîi clorura de sodiu şi apoi cloratul de sodiu. După J. D’Ans şi 

H. E. Freund (1957), meca¬ 
nismul de reacţie poate fi sche¬ 
matizat astfel: 

2HC10 + CIO- = (H 2 C1 3 0 3 )- 
(HaClaOg )- 1 = CIOF + 2C1“ -! 211+ 
2H+ + 2C10- = HCIO 

ceea ce se poate scrie sub forma 
unei reacţii totale : 

3Cio- = cior + 2ci- 

i-'ig. 47 Aceste reacţii permit scrierea unei 

viteze de reacţie verificată expe¬ 
rimental. Există o corelaţie între concentraţia hipocloritului, cloratului 
şi concentraţia hidroxidului (fig. 47). 

Cloratul de potasiu se prezintă sub formă de cristale monoclinice, 
incolore şi strălucitoare. Este uşor solubil în apă caldă şi mult mai greu în 
apă rece. Prin încălzire cedează oxigen şi de aceea se utilizează ca agent 
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oxidant în topituri. în general, cloraţii sînt termolabili. Piroliza lor pro¬ 
voacă două reacţii simultane şi paralele : 

4KC10 3 = 3KC10 4 + KC1 
2KC10 3 = 2KC1 + 30 2 

Descompunerea percloratului are loc la o temperatură mai înaltă şi este 
favorizată de acţiunea catalitică a piroluzitei, oxidului de fier (III), oxi¬ 
dului de cupru (II) şi de clorura de potasiu. Catalizatorii scad tempera¬ 
tura de descompunere a cloratului de potasiu (250°C). Mecanismul des¬ 
compunerii termice este puţin cunoscut (A. Glasner şi L. Weide n- 
f el d — 1952). Cloratul de sodiu anhidru constă din cristale cubice 
foarte delicvescente. Este mult mai solubil decît cel de potasiu. 

Cloratul de bariu se obţine prin evaporarea unei soluţii de clorat de 
sodiu şi clorură de bariu : 

[2NaC10 3 + BaCl, = 2NaCl -f Ba(C10 3 ) 2 

Clorura de sodiu se depune, iar din soluţia filtrată se separă prin evaporare 
cristale monoclinice de clorat de bariu Ba(C10 3 ) 2 .H 2 0. 

Cloraţii sînt în general oxidanţi energici. Acţiunea lor se datoreşte 
căldurii puse în libertate la reducerea cloratului în clorură şi căldurii de 
oxidare a reducătorului. Unii cloraţi se topesc la încălzire (tabelul 29). 
Abia apoi intervine piroliza , descompunerea lor termică. 


Tabelul 29. rundele de topire si soluliilitaten unor eloraţi 


Cloratul 

p. t.. °C 

Solubilitatea 
la 20°C. g/l 

Cloratul 

P.t.. # C 

Solubilitatea 
la 20'C, g/l 

Li 

128 

80(1 11,0) 

Cs 

sc descom¬ 
pune 

- 

Na 

200 

48,9 

Ca 

340 

63.9 (2 H 2 0) 

I< 

368 

6,3 

Sr 

290 

— 

Rb 


5 

Ba 

414 

25,2 (1 H 2 0) 


Reducerea ionului C10 3 “ nu are loc decît în mediu acid şi conduce la 
C10 2 , Cl 2 sau la anionul Cl~. în primul caz potenţialul normal al reacţiei : 

Clor + 2H+ + ezzl C10 2 + H 2 0 

este E 0 = — 1,15 V. Dezvoltarea dioxidului de clor poate avea loc cu 
explozie. Astfel, iodul este oxidat la acid iodic, hidrogenul sulfurat la 
acid sulfuric, selenurile la acid selenic, acidul sulfuros la acid sulfuric. 
Anionii Br“,I“ sînt oxidaţi la bromaţi şi iodaţi. Anionul clor se comportă 
conform reacţiei: 

Clor + 5C1- + 6H+ = 3C1 2 + 3H 2 0 K = 10 5 (15 C C) 
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Potenţialul normal de oxido-reducere al acestei reacţii este E 0 = — 1,47 V. 
Comportarea specială a anionului clor rezultă şi din constantele de echili¬ 
bru ale unor reacţii asemănătoare la aceeaşi temperatură. Astfel, pentru 
sistemul clorură-clorat K = IO 5 , pentru bromură-bromat K = IO 33 şi 
iodură-iodat K — 10 4J . 

Pentru reacţia de reducere a cloratului în clor elementar : 

Clor + 6 H+ + 5e 1 / 2 C 1 2 + 3H 2 0 

potenţialul normal de oxido-reducere este E 0 — 1,45 Y. O astfel de reducere 
este realizată cînd în topitura de clorat se introduce o cantitate mică de 
hematit (Fe 2 0 3 — oxid roşu). Fierul se oxidează la ferat şi cloratul se 
reduce la ionul clor : 

Fc 2 0 3 + KC10 3 + 4KOH = 2K s Fc0 4 + 2H 2 0 + KC1 

Pentaclorura de fosfor reacţionează la încălzire sub 50°C, cu cloratul de 
potasiu, formînd dioxid de clor şi clor, iar peste această temperatură con¬ 
form reacţiei : 

KCIO 3 + 3PC1 6 = 3POa 3 + 3C1 2 + KCl 

Prin introducerea cărbunelui de lemn sau a pulberii de sulf într-o 
topitura de clorură de potasiu la 500°C, se observă o aprindere şi o ardere 
vie în ambele cazuri conform reacţiilor : 

2 KCIO 3 + 3C = 2 KCl 4- 3C0 2 
2 KCIO 3 + 3S = 2KC1 + 3S0 2 

Cloratul de potasiu încălzit la 356°C se topeşte şi începe să se descompună 
pînă la 400°C după reacţia: 

2 KCIO 3 = kcio 4 4 - kci 4 - o 2 

Se observă o nouă solidificare (KC10 4 este stabil, puţin flizibil). încălzind 
cloratul de potasiu la 500°C, descompunerea are loc după reacţiile : 

IKCIO 3 = 3 KCIO 4 4 - KCl MI = 71 kcal 

3 KCIO 4 = 3KC1 -I- 60, MI = — 21 kcal 

In prezenţa catalizatorilor (Mn0 2 , Fe 2 0 3 , CuO) descompunerea clora- 
tului de potasiu are loc diferit, fără a trece prin perclorat şi la o tempe¬ 
ratură mai joasă. Cu dioxid de mangan (peste 5% din greutatea cloratului) 
este suficient să se încălzească la 150—200°C, treeîndu-se prin produşii 
intermediari prezentaţi de reacţia : 

2 ICCIO 3 + 6 MnO,->2KC1 4- 6Mn0 3 -»2KC1 4- 6 MnO, -f 30 2 MI = 19,6 kcal 

Un studiu al lui Halparin şi Taube, de reducere a ionului ClOs 
de către sulfiţi folosind 18 0, ca trasor, a arătat o reducere prin stadiile 
intermediare : 

cio 3 —» cior —> cio- —> ci- 
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Acului elorliidric este oxidat la clor conform reacţiilor : 

KClOj + HCl = KC1+ 1IC10, 

IIC10 3 + 5HC1 = 3C1, + 3H 2 0 

Prin acţiunea acidului azotic la cald asupra eloratului de potasiu se obţine 
clor şi oxigen. Amestecul de clorat de potasiu şi acid azotic este folosit 
adesea ea oxidant. în acest fel sărurile manganului (II) sint oxidate la 
dioxid de mangan, grafitul la oxid grafitic etc. 

Multe substanţe anorganice amestecate cu cloratul de potasiu explo¬ 
dează prin presare sau lovire. Un mare număr de substanţe organice ames¬ 
tecate eu clorat de potasiu explodează prin lovire şi se aprind (amestecul de 
zahăr, sulf şi clorat de potasiu). 

Dintre metodele de recunoaştere a ionului clorat se indică pe cea cu 
azotatul de stricnina cu care formează o coloraţie roşie. Dozarea sa se 
face in general reducîndu-1 la Cl~. Anhidrida sulfuroasă îl reduce la clorură. 
O separare cantitativă a cloraţilor, bromaţilor — iodaţilor se face prin 
schimb de ioni pe o răşină puternic bazică (M. Kikindai — 1953—1955). 

întrebuinţări. Cloratul de potasiu se foloseşte la fabricarea chibriturilor, 
explozibililor, a rachetelor de semnalizare în pirotehnie, la realizarea focu¬ 
rilor bengale, în industria coloranţilor de anilină sau în medicină ca anti¬ 
septic pentru afecţiunile gurii şi ale gîtului (concentrat este toxic). Capătul 
chibritului este format din clorat de potasiu, bieromat de potasiu, sulf, 
oxid de zinc, sticlă pisată, miniu şi clei de oase, iar pasta de pe cutie este 
formată din fosfor roşu, sulfura de antimoniu (III), miniu, cretă, oxid de 
zinc, sticlă pisată şi clei de oase. Focurile bengale sînt făcute din clorat 
de potasiu, sulf şi alte substanţe ce colorează diferit flacăra (Ka 2 C0 3 gal¬ 
ben, lîa(.\0 3 ) 2 şi H 3 B0 3 verde, Sr(X0 3 ) 2 şi cărbune în roşu etc.). Ameste¬ 
cul de 73% clorat de potasiu, 12,5% sulf şi 12,5% cărbune este brizant 
şi sensibil la şoc. S-au dat reţete de amestecuri explozive numite cheddiţi 
(clorat de potasiu şi nitronaftalină sau nitrotoluen) care au fost folosite 
in bombele de avion, mine, grenade de mină. Cloratul de sodiu înlocuieşte 
pe cel de potasiu în unii explozivi şi serveşte la stîrpirea buruienilor 
(erbicid) de pe aleele grădinilor şi drumurilor de cale ferată. 

Hexaoxidul de diclor. Hexaoxidul de diclor C1 2 0 6 a fost desco¬ 
perit de M. Bodenstein, P. II arteck şi E. P a d e 11 (1925). 
II. S. Booth şi J. Boien l-au obţinut, in anul 1922, fără a-1 
putea indentifica. 11. J. Schumaeher şi Stieger (1929) l-au 
obţinut prin reacţia dintre ozon şi dioxid de clor. 

Preparare. M. Bodenstein, P. Harteck şi E. P a d e 11 au 
obţinut hexaoxidul de clor supunînd acţiunii radiaţiilor unei lămpi (solare 
sau artificiale) puternice cu incandescenţă (500 IV) dioxidul de clor la 
8—9°C. Pe pereţii vasului se condensează picături roşii de liexaoxid de 
diclor. Punctul său de solidificare, 3,5°C, poate fi uşor modificat de impuri¬ 
tăţile care pot fi chiar produşii săi de descompunere. Descompunerea 
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fotocliimică a dioxidului (le clor uscat furnizează clor şi oxigen in cea luai 
mare parte şi puţin kexaoxid de diclor. Deoarece la temperatura respectivă 
se condensează şi puţin dioxid de clor, acesta se separă prin distilare frac- 
ţionată fiind mai volatil. Se mai poate prepara prin reacţia dintre ozon 
şi dioxid de clor diluat cu dioxid de carbon (C.P.Goodeve şi P. D. Ei e- 
liardson — 1937): 

2C10 a + 20 3 = CI a O, + 20 a 

Proprietăţi fizice. Hexaoxidul de diclor este un lichid roşu închis care 
fumegă la aer. Se solidifică la 3,5°C în cristale roşii-oranj. Măsurători 
crioscopice în tetraclorură de carbon au dat pentru numărul de molecule 
asociate valoarea doi. Densitatea de vapori arată că în stare gazoasă este 
total disociat în trioxid de clor. Măsurători magnetice în stare de vapori 
arată că monomerul este paramagnetic (datorită unui electron impar), 
în stare lichidă este paramagnetic din cauza echilibrului: 

c. 1 , 0 , ;=? 2Cio a 

P. Goodeve şi D. Bichardson (1937) au urmărit acest echilibru 
prin măsurători magnetice, ealculînd constanta de disociere K — 
= 2,54 • IO -3 (la 40°C) şi căldura de disociere 1730 + 500 cal/mol. Se 
disociază termic la peste 15°C în componenţi: 

cio 3 = 1 /2C! a + 3/20 a 

întrucit alţi oxizi ai clorului C1 2 0, C10 2 , t’l 2 0 7 sînt produşi intermediari, 
este necesar ca hexaoxidul de diclor să fie purificat prin distilare fracţionată, 
ceea ce este posibil deoarece acesta prezintă cea mai scăzută presiune de 
vapori dintre toţi oxizii clorului. Disocierea hexaoxidului de diclor este 
fotosensibilă. Prezintă un spectru continuu dc absorbţie în stare lichidă 
între 2000 şi 6000 A cu două maxime. O moleculă cu un spectru continuu 
este de aşteptat să se disocieze. Pe baza reacţiei de. disimutaţie rezultă că 
este o anhidridă mixtă : 

ci a o, + 20 H- - cior + cior + n a o 
Această reacţie ar indica o structură asimetrică : 

>a-o-a$-o 

O 

Pe baza proprietăţilor sale fizice excepţionale, s-a atribuit hexaoxi¬ 
dului de diclor o structură de bipiramidă trigonală legată prin vîrf : 

o ,0 

o = a-o^-o 
o ^0 

O astfel de moleculă simetrică poate forma cristale cu o structură 
compactă. 
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Proprietăţi chimice. Hexaoxidul de diclor se disociază termic intîi în 
monomer, apoi apare ca produs intermediar oxidul de clor şi în sfirşit 
acesta în clor şi oxigen. Keacţia globală este : 

2 Cio s ;z? cu + 30. 

A mai fost studiată reacţia liexaoxidului cu fluorul. Se obţine ca produs 
principal l'luorura de ciorii FCIO.. Se consideră că în Cl 2 O e diamagnetic 
există catiouul ciorii CiOJ. Hexaoxidul de diclor ar fi un perclorat de ciorii 
(A. W o o 1 f — 1954, H. A. L e h m a n şi G. K r u g e r — 1953). Keac- 
tiile următoare pledează pentru această ipoteză (M. Schmeisser — 
-1955): 

C10.(C10 4 ) + HF = C10.F + HCIO, 

C10.(CI0 4 ) + N0C1 = CIO. + 1/2CU + NOCIO, 

2C10.(C10 4 ) + CrO,= 2C10 2 + 1/20. + Cr0,(C10 4 ). 

■ în prezenţa alcoolului explodează chiar la —78°C. De asemenea, explo¬ 
dează în prezenţa lemnului şi a altor substanţe organice. 

Heplaoxidul de diclor. Anhidrida acidului percloric (heptaoxidul de 
diclor C1.0 ; ) a fost descoperită de A. M i c h a e 1 şi W. T. C o n n (1 900) 
deshidratând acidul percloric cu anhidridă fosforică. Amestecul realizat la 
—10°C se distila lent din cauza exploziei: 

2HC10 4 + p.o 5 = 2HP0 S ci.o. 

Se mai poate obţine dis- A er 

tilînd un amestec de clorat 
de potasiu (3 părţi) eu acid 
elorosulfonic (5 părţi) la circa 
75°C şi purifieînd produsul, 
prin distilare în vid, de diclo- 
rură de pirosnlfuril. F. G o - 
odcveşi J. Powney (1932) 
indică pentru cantităţi sub lg 
aparatura din fig. 48. Acidul 
percloric 60% este introdus 
în Vasul 1 şi concentrat prin 
distilare în vid. Apa se con¬ 
densează în vasul 2. Sub 
curent de aer care trece prin 
instalaţie din tubul cu pen- 
taoxid de difosfor 3, şi iese 
prin robinetul 4, se lasă să cadă in porţiuni pentaoxid de difosfor din 
fiola 5 peste acidul percloric după ce în prealabil s-a răcit vasul 1 
la — 80°C. încălzind lent vasul pînă la 1 ■> (' heptaoxidul de diclor 
distila în vasul 6 în care este răcit la —80°C. încălzindu-1 pe acesta la 
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15 °C se trece heptaoxidul (le diclor în vasul 7. Se distila apoi fracţionat 
lichidul din vasul 7 , trecîndu-1 peste fire de cupru care reţin ceilalţi oxizi 
ai clorului şi se condensează sub forma unui lichid incolor în vasul 8. 

Proprietăţi. Acest oxid este anhidrida acidului percloric : 

HoO(l) + Cl 2 O f (l) = 2IIC10 4 (1) 111 = - 50,3] kcal 

Deşi este cel mai stabil oxid al clorului, totuşi explodează la încălzire 
sau prin şocuri. Heptaoxidul de diclor este un lichid uleios care fierbe la 
circa 82°C şi se solidifică la —91,5°C. Masa moleculară determinată crio- 
scopic în oxitriclorura de fosfor corespunde formulei de mai sus. Reacţio¬ 
nează violent cu iodul oxidîndu-1 la anhidridă iodică. Molecula de hepta- 
oxid de diclor are structura următoare : 



cu unghiul = 128°, dedus din spectrul C. Y. Ramau. Dizolvat în 

tetraclorură de carbon reacţionează cu amoniacul formînd perclorat, 
clorat şi clor ură de amoniu. 

Aefidul percloric. Acidul percloric (HC10 4 ) a fost preparat de F. 0. J. 
Stadion în anul 1816, distilînd un amestec de perclorat de po¬ 
tasiu şi acid sulfuric. Percloratul fusese obţinut ca un reziduu la acţiunea 
acidului sulfuric asupra cloratului de potasiu. H. E. R o s c o e (1862) l-a 
obţinut în stare anhidră pornind de la monoliidratul descoperit de 
G. S. Berullas în anul 1830. Denumirea de acid percloric nu este exactă, 
întrucît acidul nu conţine grupe peroxi. 

Preparare. Acidul percloric se formează prin oxidarea acidului hipo- 
cloros cu ozon, prin acţiunea luminii solare asupra dioxidului de clor dizolvat 
în apă şi prin acţiunea acidului hexafluorosilicic asupra percloratului de 
potasiu (R. Caspari — 1893) etc. 

Tratînd o soluţie concentrată şi fierbinte de clorat de potasiu cu un 
exces de acid hexafluorosilicic are loc reacţia : 

2KC10 3 + H t [SiF c ] = 2HC10, + K 2 (SiF 6 l 

Hexafluorosilicatul de potasiu greu solubil se separă prin filtrare. Soluţia 
se concentrează pînă începe să se degaje un fum alb, apoi se distila într-o 
retortă pînă tot acidul doric se descompune după reacţia : 

3HC10, = IIC10 4 -f Cl a + 20 2 -f- II 2 0 

Acidul diluat colectat într-un balon, răcit cu apă rece, se concentrează 
pînă la 72% prin distilare în vid. 

Acidul percloric se poate prepara prin acţiunea acidului elorliidric 
asupra percloratului de sodiu (J. C. Perner t 1946) : 

NaC10 4 + HCl = NaCl -f- IIC10 4 



CLORUL 


Olorura de sodiu se filtrează, iar acidul clorhidric se evaporă prin încălzire 
la 135%!. Se obţine o soluţie de acid perclorie 95%. 

Acidul perclorie se mai prepară prin acţiunea acidului sulfuric, în mare 
exces, asupra pereloratului de potasiu. Amestecul se distila la100 mn. 1 1 a 
în curent de vapori de apă, prinzînd compusul Intr-un recipient răcit 
cu apă şi gheaţă : 

HjS0 4 KCIOj = KlISOj - HCIO, 

Acidul perclorie anhidru se poate prepara distilind un amestec de acid 
perclorie 72% şi acid sulfuric oleum 20% la 1 mm llg şi încălzind la 75%. 
Prin răcire la —.30% se condensează acidul perclorie : 

IlClOj -211.0 + 2S0 3 -> IICIOj + 2H 2 S0 4 

Acidul perclorie astfel obţinut conţine ca impurităţi acid clorhidric, acid 
sulfuric şi dioxid de clor care îi conferă o culoare galbenă ce dispare prin 
ba-rbotare de aer şi rectificare la presiune redusă şi temperatură joasă. 
Pentru ca prepararea să nu fie periculoasă trebuie să nu vină In contact 
cu substanţe organice, lemn, cărbune. 

Acidul perclorie poate fi produs pe cale electrolitică prin oxidarca 
acidului clorhidric cu anod de platină şi catozi de argint sau cupru. în 
compartimentul anodic se poate concentra pînă la 20 % : 

III. O + HCl-» IICIO, + 8 H+ -f 8 c- 

Evaporarea lichidului respectiv furnizează un acid de 00% folosit in 
comerţ. 

Proprietăţi fizice. Acidul perclorie anhidru este un lichid incolor foarte 
mobil, volatil, care fumegă în aerul umed. Prin fierbere Ia presiune atmos¬ 
ferică se descompune parţial. Distilatul se colorează în roşu din c-auza 
dioxidului de clor. Au loc probabil procesele următoare : 

2HCIO, = cto, + H s O 
2Cl a O, = 4 CIO, + 30 2 

Sub presiune redusă fierbe fără descompunere apreciabilă. Se solidifică 
la —112%’. 

Spectrul C. V. Ramau reflectă o structură covalentă cu cei patru 
atomi de oxigen aranjaţi tetraedric. Prezintă linii ce nu se găsesc pentru 
ionul ClOr : 

o 

t 

H - O - CI -> O 

6 

S-a admis că are loc o dimerizarc cu formarea unor legături de hidrogen 
slabe : 

o, o — h .„o 

o*- O.II - O" 
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K. Y. Blomstrand (1883) l-a formulat în sensul teoriei clasice 
a valenţei cu clor heptavalent, iar actualmente se scrie o formulă cu legă¬ 
turi semipolare echivalente, aşa cum rezultă din determinările de raze X : 


o 


li 

0 = Cl-OII ; 


O 



Problema este în sine mai complicată. O formulare a ionului Ci0 4 - 
după G. X. Lewis este : 


: O: 

:b:Cl:0: 

: °; 

în reacţia de neutralizare se degajă o cantitate de căldură de 
14,25 kcal, ceea ce indică un acid puternic. 

Prezintă o conductibilitate electrică atribuită fixării apei care îl 
transformă în compus ionic. Este suficientă o cantitate de 3% II 2 0 pentru 
a apărea linia cea mai puternică a ionului C10 4 ~. 

în sistemul acid percloric-apă s-au pus în evidenţă hidraţii 
H01O 4 . 3H 2 0, HC10 4 *2,5 H 2 0, HC10 4 • 2H 2 0, HC10 4 • H 2 0 stabili şi 
HC10 4 • 3,51I 2 0, HC10 4 -3H 2 0. nestabili. Monohidratul 1IC10 4 H 2 0 obţinut 
de G. S. Serullas (1830) este considerat ca un perclorat de oxoniu 
(OH 3 ) C10 4 analog cu (NH 4 ) C10 4 , aşa cum rezultă din determinările de raze 
X si din spectrul în infraroşu (E. B e t h e 11 şi X. Sheppard — 1953). 
Căldura de formare din elemente este 19 kcal ceea ce explică stabilitatea 
sa relativă. Soluţia de acid percloric formează un azeotrop cu punct de 
fierbere 203°C la presiunea atmosferică şi compoziţia 72,4% HC10 4 . 

Proprietăţi chimice. Acidul percloric este foarte stabil în soluţie diluată 
chiar în prezenţa reducătorilor. 

Este un agent oxidant şi clorurant energic. Astfel, oxidează sulful, 
selenul, fosforul, arsenul, antimoniul, fierul, cuprul, zincul. Iodul, este 
oxidat la compusul intermediar (C10 4 ) 3 I şi apoi la anhidridă iodică. Cu acidul 
azotic s-a pus în evidenţă percloraţii de nitroniu (A. H a n t z s c h — 
- 1925): 

2HC10 4 + N0 3 H = (C10 4 ) 2 [N(OH) 3 ] 

HC10 4 + N0 3 H = (C10 4 ) [NO(OH) 2 ] 

Acidul percloric deplasează HC1, HF, HXO a şi H 2 S0 4 din sărurile lor. 
Oxizii metalici se dizolvă cu formare de percloraţi. Sărurile titanului tri- 
valent reduc cantitativ acidul percloric 

4Ti 2 (S0 4 ) 3 -r 4H 2 S0 4 + HC1Q 4 = 8Ti(S0 4 ) 2 + HC1 -f 4H 2 0 
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. Acidul percloric în soluţii foarte concentrate explodează, mai ales 
în prezenţa unor metale. Se foloseşte la atacul metalelor, oţelurilor şi 
aliajelor. Pină la o concentraţie de circa 70% nu oxidează substanţele 
organice. Soluţiile apoase de acid percloric sînt foarte stabile, nu sint 
reduse de hidrogen în stare născîndă, ei se formează percloratul metalului 
respectiv: 

Zn + 2HCI0 4 = Zn(C10 4 ), + H. 

Soluţia apoasă de acid percloric este redusă însă de ditionitul de sodiu, 
clornra de titan (III), clorura de crom (II), iar în soluţie alcalină de liidro- 
xidul de fier (II). Din cauza vitezei de reacţie mică nu este oxidant la rece, 
cu toate că potenţialul său redox este mare. 

Percloraţii. Sărurile acidului percloric se numesc percloraţi 
şi au formula generală MC10 4 . Percloraţii se pot obţine prin acţiunea acidu¬ 
lui asupra metalelor, oxizilor, liidroxizilor, carbonaţilor, clorurilor şi azota¬ 
ţilor. Percloraţii de sodiu şi potasiu se obţin din cloraţi prin acţiunea aci¬ 
dului sulfuric sau azotic sau prin acţiunea căldurii. 

Condiţiile unei preparări electrolitice din cloruri sînt: concentraţie 
mare în cloruri, temperatură joasă la anod, aciditate slabă şi densitate 
mare de curent. Se pare că este vorba de o oxidare anodică, însă nu directă, 
ci prin intermediul descărcării ionului clorat: 


2cto 3 - - 2e- = (C10 a ) 2 
(C10 3 ) 2 + II 2 0 = HC10 4 + IICIOj 

Aceste condiţii cit şi reacţiile respective sînt discutabile. Studii mai noi 
arată că pe cînd electroliza directă a clorurii de sodiu sau clorurii de potasiu 
dă un randament în perclorat ce nu depăşeşte 50%, în cazul diclorurii de 
calciu randamentul este de 99% între 24 şi 42°C (A. Izganyskevşi 
G. K h a c h a t u r y a n — 1947). Percloraţii se mai pot obţine prin 
dublu schimb din sulfaţi şi percloratul de bariu. 

Percloratul de sodiu se obţine prin electroliza unei soluţii ce conţine 
clorat de sodiu, perclorat de sodiu, dieromat de sodiu, clorură de sodiu 
şi acid clorhidric in cantităţi determinate. Anozii celulei sînt din platină, 
catozii din tablă de oţel cu fante, densitatea de curent 0,27—0,3 A/em s 
şi tensiunea în baie de 6,5 Y. Temperatura este menţinută la 35°C. In 
aceste condiţii, soluţia este mult îmbogăţită în perclorat de sodiu. Din cauza 
higroscopicităţii şi a solubilităţii mari, percloratul de sodiu nu se separă 
ca atare, ci prin tratare cu clorură de amoniu se transformă în perclorat 
de amoniu care este greu solubil. 

Percloratul de potasiu se prepară din electrolitul de mai sus prin 
tratare cu clorură de potasiu. Desigur că pentru conducerea electrolizei, 
separarea şi purificarea compuşilor trebuie luate în considerare multiple 
amănunte. 
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Cloratul de potasiu se descompune prin încălzire la 400°C după reac¬ 
ţia : 

-IKCIO 3 = 3KC10 4 + KC1 A II = 71 kcal 

Ferclorâtul de potasiu fiind greu solubil se separă de clorură prin introdu¬ 
cerea în apă a amestecului rece de perclorat şi clorură. Toţi percloraţii 
eu excepţia percloratului de potasiu cristalizează din soluţii apoase ca 
hidraţi. Percloraţii sînt mai stabili decît cloraţii. Descompunerea 
termică a acestor hidraţi are loc după unul din cele două mecanisme : 

1) Deshidratare urmată de descompunere în clorură şi oxigen : 

LiCI0 4 *3H 2 0 = LiC10 4 + 3II.0 
LiC10 4 = LiCl + 20. 

2) llidroliză cu formare de acid percloric şi oxid sau hidroxid : 

Mg(C10 4 ) 2 -6H 2 0 = 2HCI0 4 + Mg(OH). + 411.0 

Percloraţii unor metale cu volum atomic mare (K, Rb, Cs, XH 4 ) sînt 
puţin solubili, pe cînd cei ai unor metale cu volum atomic mic sînt mai 
solubili (Zn, Ni, Co, Cu, Mn). 

Clorul acţionează asupra percloratului de argint formind clorură 
de argint şi dioxid de clor : 

AgC10 4 -f CI. = AgCl + 2GO. 

S-au preparat o serie de combinaţii complexe în care ionul perclorat func¬ 
ţionează ca ligandde exemplu Na[Fe(C10 4 ) 4 ]• 61I 2 0 etc. Se cunosc jdease- 
menea percloraţii unor cationi complecşi, de exemplu : [Ni(NH 3 ) 6 ] (CK) 4 ) 2 ; 
[Co(NH 3 ) 6 ] (C10 4 ) 2 etc. Se cunoaşte percloratul de nitrozil (K. Kruse, 
B.Drobny, G.Huck, H . M 6 11 e r - 1949): 

NO + NO. : 2HC10 4 = 2NG(C10 4 ) v- M.O 

R . Goddard, D. Hughes, K. Ingold (1946) au pre¬ 
parat percloratul de nitril: 

HC10 4 : HNOj = X0.(C10 4 ) 4- II.O 

Percloratul de fluor FC10 4 a fost descoperit de 31. Ii o h b a c h şi 
II. Cady (1917) prin acţiunea fluorului asupra acidului percloric de 
concentraţie corespunzătoare amestecului azeotropic. Au fost preparaţi şi 
esteri perclorici care au un caracter exploziv excepţional (II. B u r - 
ton, G.Praill — 1955). 

lîecunoastere si determinare. Acidul percloric se poate recunoaşte la 
microscop ca perclorat de potasiu sau rubidiu. Formează cristale mixte 
cu permanganatul de potasiu. Se poate determina gravimetric ca perclo¬ 
rat de potasiu, perclorat de nitron sau reducîndu-1 la CI - cu săruri ale tita¬ 
nului trivalent sau ditionit de sodiu. Determinarea volumetrică se face 
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prin reducere cu tridorură de titan, în prezenţa acidului difenilaminsul- 
fonic drept indicator, în atmosferă inertă. 

întrebuinţări. Percloraţii, puţin mai solubili decît cloraţii, formează 
amestecuri explozive sensibile la amorsare. Percloratul de potasiu a găsit 
utilizări largi la fabricarea explozivilor de importanţă militară. 

Percloratul de amoniu este un exploziv de siguranţă utilizat în minele 
cu mult gaz grisu, deoarece dă o temperatură puţin ridicată: 

2NH 4 C10 4 = 21 ICI -I- N, + 311,0 -f 5/20 2 

Astăzi aceşti compuşi se folosesc exclusiv la fabricarea explozivilor de 
sigma nţ ă pentru industria minieră şi a artificiilor în pirotehnie. 

Acidul percloric şi percloraţii servesc la polarizarea electrolitică a 
oţelului, alamei, nichelului, cuprului etc. Acidul este folosit ca un agent 
pentru tratamentul catodic în depunerea electrolitică a pulberii de cupru. 
Acidul percloric se utilizează ca un catalizator în acetilarea celulozei. 
In soluţie diluată este folosit ca reactiv în chimia analitică pentru deter¬ 
minarea gravimetrică a potasiului. Percloraţii de hidrazină, de guanidină 
sînt explozivi puternici. 

Tetraoxidul de clor. Bazindu-se pe proprietatea pcrcloratului de 
argint de a se dizolva în dizolvanţi organici inerţi ca de exemplu în eter 
M. Gomberg (1923) a lăsat să acţioneze iodul asupra unei astfel 
de soluţii : 

l 2 ~ 2Ag C10 4 - 2Agi + 2CI0 4 

Dacă se adaugă apă soluţiei eterice obţinută după filtrarea iodurii 
de argint se obţine acidul percloric. Probabil reacţia are loc cu formarea 
unui produs intermediar HC10 5 instabil : 

2CI0 4 -f h.,o = iicio 4 -f iicio 6 
21 IC10 5 = 2IIC10 4 -f- o 2 

Soluţia eterică reacţionează cu oxidul de argint (I) formînd percloratul 
de argint şi cu magneziul, cuprul, zincul, staniul, cadmiul, fierul, bismutul 
şi argintul formează percloraţii respectivi: 

•1CI0 4 + 2Ag..O = 4AgC10 4 -f 0 2 

O reacţie cu eterul este exclusă, deoarece percloratul de etil în soluţie 
eterică nu dizolvă metalele respective şi nu reacţionează cu oxidul de 
argint. Măsurători ebulioscopice indică faptul că este un dimer (C10 4 ) 2 . 
Compusul nu s-a putut separa în stare pură. Beacţia de mai sus s-ar putea 
explica prin formarea percloratului de iod IC10 4 . Badicalul perclorat 
pare a fi în mod necesar un radical de tip peroxidic al clorului hex ava- 
lent C10 2 (0 2 ). 
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BROMUL 

Simbol: Br; Z = 35; Masă atomică 79,909. 

Bromul a fost descoperit de A. J. B a 1 a r d (1826), în apele 
mame rămase după extragerea clorurii de sodiu din salinele de lingă 
Montpellier, bogate în dibromură de magneziu. Numele i-a fost dat dato¬ 
rită mirosului său neplăcut ( bromos = miros rău). Mai corect s-ar 
numi dibrom. J. E. J o s s l-a obţinut în stare lichidă în anul 1824 
însă l-a confundat cu selenul, iar J. von L i e b i g l-a obţinut în anul 
1826 confundîndu-1 cu clorura de iod. 

Stare naturală. Din cauza reactivităţii sale, bromul nu se găseşte 
liber în natură ci sub formă de bromuri. Bromurile însoţesc în concen¬ 
traţie mai mică clorurile şi iodurile cu care sînt izomorfe. S-a apreciat 
că concentraţia bromului în scoarţa terestră este de 0,001%, în apa de 
mare de 10—15 ori mai mare şi în roci de două ori mai mare. Raportul 
dintre brom şi clor în scoarţă este 1 :150 şi în apa mărilor deschise 1 : 300. 
în Marea Moartă cantitatea de brom este de circa 0,476 g/l. Această 
cantitate creşte cu adîncimea. Cantităţi mari de brom se găsesc în Marile 
lacuri sărate din Utah, în lacurile din California, în anumite lacuri din 
sudul Tunisiei (Zarzis). 

în cantitate excepţională se găseşte în salinele de la Stassfurt unde 
s-a depus prin evaporarea unor mări mai vechi şi care conţin brom în 
cantitate de 0,15—0,25% în etajul superior (42 m), adică în zona car- 
nalitei MgCl 2 -KCl *6 II 2 G unde clorul este parţial înlocuit cu bromul, 
în aceeaşi regiune, în cantitate mare se mai găseşte în zona bischofitei 
MgCl 2 *6 H a O şi tachidritei CaCl 2 -2 MgCl 2 -12 H 2 0. Bromul se găseşte şi 
în unele ape minerale. 

Există şi combinaţii insolubile ale bromului de exemplu bromar- 
girită AgBr asociată în cristale mixte cu alte cloruri. Fosforitele conţin 
brom sub formă de bromoapatită. 

Bromul s-a semnalat în cărbune, în fumerolele vulcanice (ca IJBr) 
în plantele marine (alge — laminaria digittata 0,8%) şi în animalele marine. 
Colorantul din moluscă purpuriferă, renumit din antichitate, nu este 
decît 6,6'-dibrom-indigo. Se găseşte brom în ţesuturile animale şi vegetale, 
în sîngele omenesc. 

Obţinere. La început, bromul s-a extras din apele mame ale unor 
saline şi din cenuşa plantelor varech. Apoi s-a extras din depozitele saline 
ale mărilor închise (Mulhouse, Stassfurt, Zarzis etc.). 

în general, metodele de obţinere a bromului se bazează pe oxidarea 
bromului din bromuri, întrucît nu există săruri oxigenate care să furnizeze 
elementul. Dioxidul de mangan în prezenţa acidului sulfuric sau numai 
acidul sulfuric concentrat oxidează bromurile la brom elementar : 

Mn0 2 + 4H+ + 2Br- = Br 2 + Mn 2 + + 2H 2 0 
2H+ + H 2 S0 4 + 2Br- = Br 2 + S0 2 + 2H 2 0 
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Bromul mai poate fi pus în libertate din bromuri prin acţiunea clo¬ 
rului elementar : 

2Br- + Cl 2 = Br 2 -f 2C1~ 

Carnalita brută se dizolvă la cald. Prin răcire se separă clorura de 
potasiu şi rămîne clorura de magneziu (II) care este mai solubilă. Soluţia 
este încălzită din nou. în ea se dizolvă o nouă cantitate de carnalită brută, 
se răceşte, se separă clorura de potasiu etc. După mai multe operaţii 
se obţine o soluţie („apă mamă”) bogată în clorura de magneziu (II) 
care conţine şi o cantitate mai mare de bromură de magneziu (II). Din 
bromura de magneziu, bromul se pune în libertate sub acţiunea clorului. 
Procedeul realizat de A. F r a n k (1878) şi perfecţionat printre alţii 
de W. Huttner (1981) este folosit la Stassfurt. Acesta constă în 
încălzirea apelor mame cu acid sulfuric şi dioxid de mangan într -0 cuvă 
de grezie sau de granit, prin care trec vapori de apă (fig. 49). Prin acţiunea 



acidului sulfuric asupra clorurii de mangan (II) se degajă acid clorhidric 
care este oxidat de clor. Oloiul astfel format deplasează bromul din bro¬ 
mura de magneziu. Acesta este antrenat de curentul de vapori de apă, 
răcit şi condensat într-o serpentină de grezie. într-un vas care urmează 
se separă o pătură apoasă şi una de brom. Ultimele resturi de brom sînt 
reţinute într-un turn în care se formează o sare de fier bivalent şi trivalent: 

Fe 3 Br 8 = 2FeBr 3 * FeBr a 

şi o clorură care se poate dizolva în apă şi readuce în cuva de grezie pentru 
o nouă clorurare. Bromurile de fier bivalent şi trivalent sînt trecute în 
bromură de potasiu : 


FcBiVj -f K,C0 3 = FeC0 3 + 2KBr 

în instalaţiile moderne apele bromurate, în prealabil neutralizate, circulă 
continuu în eontracurent cu clorul brut amestecat cu vapori de apă 
(105°C) sub presiune. O astfel de instalaţie este folosită la Leopoldshall 
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(fig. 50). Soluţia rămasă clupă extragere se scurge pe la partea inferioară 
a turnului într-un rezervor special prin care trec vapori de apă şi antre¬ 
nează bromul dizolvat. Acesta este trecut într-un turn şi de acolo în refri¬ 
gerentul de grezie şi vasul de grezie. Ceea ce scapă se reţine pe pilitură 
de fier. Materiile organice din apele mame dau naştere unor derivaţi 



organici bromuraţi volatili care contribuie la pierderea unei cantităţi 
importante de brom. în Statele Unite se foloseşte apa de mare pentru 
extragerea bromului. La instalaţia Freeport din Texas (Ethyl-Dow Cor¬ 
poration) tot bromul se transformă în dibromură de etil. 

într-o anumită perioadă, bromul din apa de mare era absorbit în 
carbonatul de sodiu cu care formează cristale mixte de bromură de sodiu 
şi bromat de sodiu, din care se punea în libertate bromul cu acid sulfuric, 
conform reacţiilor: 

2Br- + Cl 2 = Br a + 2C1“ 

3Br ă -f 3CO§- = 5 Br~ -j- BrO“ 3CO a 
5Br“ + Br()“ ~ fiii 5 - = 3Br 2 + 311.0 

Apa de mare este acidulată la un pil 3,5 cu acid sulfuric pentru a înde¬ 
părta dioxidul de carbon. în mediul alcalin al apei de mare brute, bromul 
trece în compuşi. Au loc reacţiile : 

3Br, + 3H.O = GID + 5Br“ BrO“ 

Cl 2 -i- 2011“ = C10“ i- h. 2 o -r ci- 

în care se pierde fie clor, care altfel ar servi la oxidare, fie brom. După 
neutralizarea apelor, acestea se tratează cu un exces de 75—100% clor 
şi bromul pus în libertate se antrenează cu un curent de aer care scoate 
din soluţie 00% din brom. 
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în locul absorbţiei în carbonat (inhibată de cantitatea mică de dioxid 
de carbon din soluţia acidă) se amestecă bromul gazos cu dioxid de sulf 
într-0 cameră specială în prezenţa apei, cînd rezultă un amestec de acid 
sulfuric şi acid bromhidric din care bromul poate fi pus în libertate cu 
un curent de clor şi vapori de apă : 

S0 2 J+ 211 2 0 + Br 2 2IIBr -j- H 2 S0 4 

Bromul este apoi condensat şi lăsat să reacţioneze cu etilena pentru a 
forma dibrometilena (K. Bock — 1953). Intervenţia clorului în a doua 
etapă poate fi eliminată folosind urme de azotit de butii sau un azotit 
alcalin în mediu acid, drept catalizator, şi oxidînd acidul bromhidric 
la brom cu oxigen sau aer. Oxidarea se face la temperatura de 0 — 200°C 
si presiunea de 1 — 1 atm (VV. A. H a r d i n g, S. G. II i n d i n — 1905). 

Pentru separarea bromului din bromuri se poate folosi şi metoda 
electrolitică. O saramură sintetică (2M XaCl şi 0,005 M IvBr) este supusă 
electrolizei. Se lucrează cu electrozi de grafit la pil 0, la 25°C şi cu o 
densitate de curent de 0,3 A/cm 2 . Se poate folosi şi o soluţie de diclorură 
de magneziu care conţine o cantitate mică de bromură. Se poate scoate 
tot bromul fără a se atinge potenţialul de oxidare al clorului (J. J. 
Ronco — 1917). La anod se degajă clor care pune în libertate bromul 
din bromuri. 

Pentru obţinerea unui brom foarte pur (necesar de exemplu în chimia 
organică pentru determinarea dublelor legături) se pleacă de la un amestec 
de bromură şi bromat care a fost purificat prin cristalizări repetate pentru 
a îndepărta complet clorul. Aceste săruri tratate cu acid sulfuric furni¬ 
zează brom conform reacţiilor : 

3IT.,S0 4 ~ 5KBr + KBr0 3 = 3K 2 S0 4 -f 5HBr -f HBr0 3 
5HBr + HBr0 3 = 3Br 2 '-f ^HgO 

S-a pus la punct procedeul Deacon de oxidare a acidului bromhidric 
la brom elementar (M. M u g d o n — 1947). Se cunoaşte un procedeu 
de punere în libertate a bromului din saramuri care conţin acid sulfuric 
prin oxidare cu acid azotic (J. J. Gr e b e — 1945). Există şi procedee 
de extracţie cu petrol, cu tetraclorură de carbon. 

Bromul comercial conţine ca impurităţi clor, iod, cianură de iod, 
tetrabromură şi tetraclorură de carbon, cloroform, bromoform, sulfaţi, 
oxidibromură de carbon. Distilarea în prezenţa bromurii de calciu, de fier 
sau de potasiu care fixează clorul punînd în libertate bromul reduce 
conţinutul în clor la circa 0,3% (L. E. Belohlav — 1964). Substan¬ 
ţele organice rămîn totuşi intacte. Se poate face o distilare fracţionată 
cînd clorul trece în primele porţiuni. M. C o d e 11 şi G. X o r w i t z 
<1957) îndepărtează substanţele organice trecîndu-le cu oxigenul printr-un 
cuptor umplut cu bucăţi de cuarţ sau sticlă bogată în dioxid de siliciu 
Ja'lOOOT. 
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Bromul poate fi uscat în contact cu acidul sulfuric de concentraţie 
mai mare de 60% şi conservat în vase de nichel, metal Monel, teflon 
(tetrafluorură de etil polimerizată) —Haines — 1949. Controlul puri¬ 
tăţii se face prin spectroscopia în infraroşu (R. B.Duval 1, L. R. 
K i 1 e y — 1958). 

Proprietăţi fizice. Bromul este singurul nemetal lichid la temperatura 
ordinară. Este colorat în roşu-brun şi emite vapori iritanţi cu miros ne¬ 
plăcut. Punctul de fierbere al bromului este 58,75° C, iar punctul de 
topire — 7,2°C. Sub formă solidă, bromul are aspectul unor ace roşii- 
carmin închis cu o oarecare strălucire metalică. Clorul, bromul şi iodul 
solizi sînt izomorfi (ortorombic). Cu raze X s-a stabilit că distanţa dintre 
doi atomi de brom în moleculă este 2,28 A, pe cînd distanţa minimă 
dintre două molecule este 3,3 A. Culoarea bromului solid la —252° C 
este oranj deschis. Xu s-a putut obţine brom incolor nici la aceste tem¬ 
peraturi joase. Densitatea bromului la 0° C este 3,19. La încălzire culoarea 
bromului se închide. Conductibilitatea electrică a bromului lichid a fost 
explicată ca fiind datorită disocierii heterolitice: 


Br 2 , * Br + + Br~ 


Absorbţia bromului conţinut în compusul BrXO s de către răşinile 
schimbătoare de cationi, dizolvarea bromului în apă, bromurări sau 
oxidări cu ajutorul bromului implică existenţa ionilor de sens opus, fe¬ 
nomen mai puţin marcat decît la iod. De fapt, ionul Br“ se întîlneşte 
polibromurat ca Br 3 ", Brf. Solubilitatea bromului este mică în apă şi 
mare în dizolvanţi organici ca disulfură de carbon, tetraclorură de carbon. 
Această comportare este în acord cu natura covalentă a legăturii din 
molecula de brom. Totuşi bromul este mai solubil în apă decit clorul. 
La 25°C, 100 g apă dizolvă 3,425 g brom, din care 3,357 g sint în stare 
de molecule Br 2 . 

în stare de vapori, bromul are un miros neplăcut, iritant şi o culoare 
roşie-brună. Densitatea teoretică în raport cu aerul este 5,5149 pentru o 
moleculă diatomică. S-a găsit experimental o valoare puţin mai mare 
decît cea teoretică pînă la temperatura de 230°C. Vaporii de brom nu 
sînt asociaţi. Bromul se disociază termic prin ridicarea temperaturii : 


Tabelul 30. Gradul de disociere a ai halogenilor, in % 


T. °K 

a F 

“CI 

®Br 

*1 

800 

0,7 



0,18 

900 

2,4 



1,0 

1000 

7,07 

0,035 

0,23 

2.8 

1200 

33.6 

0,23 

2,05 

13,0 

1400 

51,1 

0,616 

4,38 

23,0 

1500 

73,5 

Ml 

8,45 

3 / .0 

1600 

93,3 

2,88 

14,7 

51,4 


Br 2 ; * 2Br 

Abia la 900°C gradul d& 
disociere este 0,148% iar la 
1550°C este 8,45% (tabe¬ 
lul 30). 

Bromul dizolvă o serie- 
de compuşi anorganici mai 
ales bromuri şi cîţiva com¬ 
puşi organici. Unele corpuri 
dizolvate în brom se găsesc. 
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asociate în molecule duble (41Br 3 ), altele suferă o asociaţie variabilă (SbBr 3 , 
PBr 5 etc.), iar altele nu sînt asociate (CBr 4 , CC1 4 etc.) sau nu se dizolvă. 
Unele săruri dizolvate în brom conduc curentul electric (PBr 5 , SbBr 3 , 
AlGlg etc.). Pentaclorura de fosfor se comportă în brom ca o sare, care 
la electroliză depune clor la catod ceea ce arată că este fără îndoială ioni¬ 
zată. Cu o serie de lichide, în care se dizolvă, bromul formează solvaţi 
cristalizabili. Cu apa formează un compus de inserţie cu formula Br 2 -6 H 2 0 
(A. B o 11 z a t — 1923). O mică cantitate din bromul dizolvat în apă 
suferă un proces de hidroliză : 

Iir 2 + H.,0 HBr -f- HBrO 

Acizii oxigenaţi micşorează solubilitatea bromului în apă, pe cînd bro¬ 
murile, clorurile şi ionul amoniu o măresc. Se admite că în nitrobenzen 
molecula de brom este disociată în ioni Br + şi Br - . Faptul că în eter se 
formează compuşi de tip oxoniu (C 2 H 4 ) 2 0 -Br 2 şi (C 2 H 4 ) 2 0 *Br 3 este o 
dovadă în acest sens. în dizolvanţii în care nu există solvaţi, bromul este 
dizolvat ca o moleculă diatomică. Bromul activ se poate obţine trecînd 
brom printr-un tub de silice topită la presiunea de 0,1 mm Hg, în care 
există doi electrozi de fier răciţi, între care se provoacă descărcări elec¬ 
trice (G. M. S c h w a b — 1934). Viaţa sa este foarte scurtă (IO -3 s) 
ca şi a clorului. Se recombină prin şoc atomic pe perete. Becombinarea 
în fază gazoasă este de un miliard de ori mai puţin eficace, însă în prezenţa 
unui gaz inert recombinarea se face prin şoc triplu: 

Br 4- Br + M = Br 2 -f M 

Activitatea chimică nu se poate studia din cauza vieţii scurte. Bromul 
atomic se mai obţine prin disociere termică şi prin acţiunea radiaţiilor 
de lungime de undă convenabilă. Becombinarea se face şi în acest caz 
prin şoc triplu : 


Br 2 4 - /iv = 2Br 
2Br 4 - M « Br 2 4- M 

Bromul are doi izotopi: T9 Br, 81 Br, în proporţie de 50,51 % şi res¬ 
pectiv 49,49%. Bromul are treisprezece izotopi artificiali. Prin bombar¬ 
dament electric al vaporilor de brom s-au pus în evidenţă speciile Br^, 
Br + şi Br 2+ (D. Williams, P. Y u s t e r — 1946). 

Proprietăţi chimice. Bromul îşi completează configuraţia sa elec¬ 
tronică prin captarea unui electron, transformîndu-se în ionul Br - , atingînd 
astfel structura kriptonului. Ca donor de electroni în legături coordinative 
se'poate oxida la treptele trei şi cinci. Legăturile bromului sînt semi- 
polare cu caracter mai pronunţat ionic cînd se combină cu elemente 
electronegative (F 2 ) sau total ionic cînd bromul este pozitiv Br + (bromul 
în prezenţa apei). 
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Compuşii cunoscuţi ai bromului sint în număr mai redus decifc ai 
clorului. Viteza reacţiilor bromului este mai mică decît a reacţiilor ase¬ 
mănătoare cu clorul. 

Bromul nu se combină cu hidrogenul decît prin încălzire la 150“C 
şi în prezenţa catalizatorilor sau sub acţiunea descărcărilor electrice 
întreţinute. Beacţia : 

H s + Br. = 2HBr 

nu este bimoleculară, ci doar indică legea conservării maselor sau a volu¬ 
melor de gaze. 

Bromul nu reacţionează cu oxigenul ci numai cn ozonul cu care for¬ 
mează dioxid şi trioxid de brom. Cu sulful formează S 2 Br 2 instabilă, cu 
selenul şi telurul, tetrabromuri. 

Beacţia bromului cu sulful in prezenţa apei a fost indicată ca o me¬ 
todă de preparare a acidului bromhidric (B. B. D i s h o n, F. G o l d- 
s c h m i d t — 1917): 

3Br, + S + 4H 3 0 = OHBr + H 3 S0 4 AH = HO kcal 

Cu fosforul, arsenul şi antimoniul pulverizate, bromul se combină violent, 
formînd tri-(PBr 3 , AsBr 3 , 8bBr 3 ) şi pentahalogenuri (PBr 5 ). Carbonul 
nu se combină direct cu bromul. Grafitul formează cu bromul compuşi 
de inserţie. Aceşti compuşi au fost studiaţi de W. B ii d d o r f f (1941), 
J. G. H o 11 e y (1962), S. Aronson (1963) şi alţii. S-au pus în 
evidenţă compuşi bidimensionali de tipul C 16 Br şi compuşi tridimensionali 
de tipul C s Br. Siliciul şi borul dau direct tetrabromură de siliciu şi trl- 
bromură de bor. Bromul este un agent de oxidare mai slab decît clorul. 
Bromul deplasează iodul din acidul iodhidric. Hidrogenul sulfurat este 
oxidat la sulf care reacţionează cu bromul pentru a forma monobro- 
mnra de sulf: 


II,S + Br 2 - 2HBr + S 

Amoniacul este oxidat de brom la azot. 

Acidul bromhidric reacţionează cu amoniacul netransformat: 

2NH, + 3Br 2 = X, + OIlBr 

In jirezenţa hidrogeno-carbonatului de sodiu, azotiţii sint oxidaţi 
la azotaţi: 


XaX0 2 + Br. + H.0 = XaX0 3 + 2HBr 

Bromul oxidează sărurile de crom (III) la cromat şi cele de mangan (II) 
la permanganat (în prezenţa sulfatului de cupru (II) drept catalizator), 
conform reacţiilor : 

Cr.(S0 4 ) 3 + 16XaOH + 3Br. = 2Xa.Cr0 4 + CXaBr + 3Xa.S0 4 + 8H.0 
2MnS0 4 + 16KOII + 5Br„ = 2KMn0 4 - lOKBr ■ 2K 3 S0 4 + 8 II,O 
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De asemenea sărurile de fier (III) sînt oxidate în soluţie alcalină de brom 
la feraţi de culoare roşie-violetă : 

2FeCl, -7- 3Br, -f 16KOH = 2K 2 Fl* 0 4 -' r 6KC1 -f 6KBr 4- 8H 2 0 

Bromul reacţionează cu metalele. Bromurile astfel formate corespund in 
general treptei superioare de valenţă. Potasiul şi aluminiul sint atacate 
violent la temperatura ordinară. Pulberea de aluminiu, zinc, cupru, 
antimoniu, introdusă în cantităţi mici intr-o eprubetă cu brom, uşor 
încălzită, formează bromurile respective : 

2A1 + 3 Br 2 = 2 AlBr 3 \I1 = 211 kcal 

La o umiditate sub 10 p.p.m. nu atacă nichelul şi poate fi transportat 
în astfel de vase (D. E. Lake, A. A. G u nk 1 er — 1960). Bromul 
uscat nu atacă sodiul şi magneziul. Reacţia bromului cu nichelul la dife¬ 
rite temperaturi a fost analizată cu spectrometrul de masă, arătîndu-se 
că sub 9000 există un strat monomolecular de dibromură de nichel 
(J. D.McKinley — 1901). Sodiul şi magneziul sînt atacate abia 
la 30O°C. Sub acţiunea bromului, aurul trece uşor în tribromură de aur, 
pe cînd platina nu este atacată. 

Bromul atacă iodurile metalice deplasînd iodul şi atacă la roşu mulţi 
oxizi formînd bromurile respective. Bromul acţionează asupra apei. Reacţia 
este catalizată de lumina solară. Se formează ioni Br + care sînt conţinuţi 
în IIBrO instabil: 


II 2 0 -f Br 2 = H+ -i- Bl- + IIBiO 
2IiBrO = 2H+ -f 2Bi- + 0 2 

Apariţia ionilor Br r în echilibrul de disociere ionică a bromului de mai sus 
este susţinut deci de reacţia bromului cu apa, însă reacţia cu apa este 
mai complexă deoarece în acest sistem s-au pus în evidenţă următoarele 
specii: Br 2 , HBrO, IIBr, Bry, Bry. C. 31. K e 11 e y şi H. V. Tarta r 
(1950) au izolat ionul Br + precipitînd Br~ printr-o dublă descompunere : 

(Brv -f Bi-) -f (Ag+ -f- R“) = AgBr + Br-R 

Pentru a fi oxidat la Br + sau altă valenţă superioară, bromul trebuie 
săjcreacţioneze cu un element mai eleetronegativ: 

Br, -f- 3F 2 = 2BrF 3 

Produsul nu este ionic şi nici nu este vorba de un ion Br + decît ca rezultat 
al calculului convenţional al legăturilor covalente, deci numărul său de 
oxidare este ceea ce se numeşte „mathematical courtesy”. Apa de brom 
oxidează tiosulfatul de sodiu la sulfat analog apei de clor, spre deosebire 
de iod care îl transformă în tetrationat: 

4Br 2 -f- Xa 2 S 2 0 3 + 5H 2 0 = Xa 2 S0 4 -f H 2 S0 4 -f 8HBr 


12 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Bromul reacţionează cu dioxidul de sulf în mod reversibil (spre deosebire 
de clor): 

S0 2 2H 2 0 + Br 2 H 2 S0 4 + 2HBr 

Apa de brom oxidează acidul sulfuros la acid sulfuric, acidul arsenos la 
acid arsenic şi acidul fosforos la acid fosforic: 

H 2 S0 3 + Br 2 + H 2 0 H 8 S0 4 + 2HBr A//= 54 kcal 

As 2 0 3 4- 2Br 2 4- 2H,0 = As 2 0 5 4- 4IlBr 

Bromul reacţionează cu soluţiile diluate de liidroxizi dînd liipobromiţi 
şi cu soluţiile concentrate dînd bromaţi: 

Br 2 4- 2NaOH = NaBr 4- NaBrO 4- H 2 0 
CBr, 4- 6Ba(OH) 2 = 5BaBr, 4- Ba(Br0 3 ) 2 4- 6H a O 

în prezenţa ionilor Mn (III), în mediu acid, bromul descompune 
acidul oxalic cu formare de dioxid de carbon şi acid bromhidric 
(H. Taubc - 1948): 

C 2 0^“ 4 -Br 2 = 2Br- 4- 2CO, 

De asemenea sînt descompuşi acidul carbonic şi hidrogeno-carbonaţii: 

NaHCO, 4- Br 2 = HBr 4- NaBr 4- C0 2 4- 1/2 0 2 

Bromul formează compuşi de adiţie cu molecule nesaturate : COBr 2 . Cu 
dioxidul de azot formează : NOBr, ÎTOBr 2 şi NOBr 3 . El distruge substanţele 
organice, în special pluta şi cauciucul, decolorează turnesolul, iar soluţia 
galbenă de indigo se decolorează în prezenţa apei de brom, conform 
reacţiei: 

c i6 II io0 2 N 2 4- 20 = 2C 8 H 5 0,N 

în compuşii organici, bromul substituie hidrogenul, cu sau fără dis¬ 
trugerea moleculei. în prezenţa catalizatorilor, reacţiile sînt mai puter¬ 
nice sau accelerate. Astfel, bromul poate înlocui toţi hidrogenii nucleului 
benzenic şi în prezenţa triclorurii de aluminiu anhidre, elimină toate 
catenele laterale. Reacţionează cu hidrocarburile etilenice fixînd o mole¬ 
culă de brom la dubla legătură. Hidrocarburile acetilenice fixează pînă 
la patru atomi de brom pentru tripla legătură. 

Proprietăţi fiziologice. Bromul în stare de vapori este un iritant al 
ţesuturilor (ochi, gît, nas). în stare lichidă produce arsuri grave. într-o 
atmosferă cu 0,05 mg/l moartea survine într-o jumătate de oră. Are şi 
rol dezinfectant însă este greu de manipulat. 

Recunoaştere şi determinare. Bromul poate fi recunoscut după cu¬ 
loare şi miros, cînd se găseşte în cantitate mare. El transformă flu- 
oresceina în eozină de culoare roşie. Fuxina în soluţie acidă se colo¬ 
rează în albastru în prezenţa bromului. Ambele reacţii se pot conduce 
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şi în prezenţa altor lialogeni. Formează cristale microscopice cu anilina : 
U 6 H 2 Br 3 Af 1,, uşor ele recunoscut. Bromul liber se poate determina uti- 
lizînd reacţia de deplasare a iodului din ioduri şi determinarea acestuia 
eu tiosulfat de sodiu. în această reacţie există pierderi datorită vola¬ 
tilităţii. 

Întrebuinţări. Tetraetilplumbul folosit ca detonant lasă un depozit 
după combustie. Adaosul de dibrometilenă previne formarea, acestui de¬ 
pozit. Un amestec de bromură de etil, bromură de metil şi clorobromură 
de etil serveşte la prepararea soluţiilor incendiare (I. G. Al. T i m p s o n 
- 1945). 

Bromul se foloseşte în chimia anorganică şi organică preparativă, 
iar în laborator ca reactiv de bromurare şi oxidare. Serveşte la prepa¬ 
rarea eozinei (tetrabromfluoresceină C 20 H 8 O 5 Br 4 ) care este un colorant. 
A fost folosit la prepararea gazelor lacrimogene ea bromură de benzii, 
bromacetonă etc. Se mai întrebuinţează la prepararea unor medicamente. 
Din cantitatea de peste 120-10 3 tone de brom obţinut anual, numai circa 
3% se foloseşte ca săruri anorganice. Pe lingă bromură de etilena amin¬ 
tită se prepară bromură de metil, de etil şi de brom-clor-propan folosite 
ca insecticide, datorită acţiunilor puternice şi volatilităţii lor. în domeniul 
fotografic se foloseşte bromură de potasiu. Bromul lichid se foloseşte 
in sinteza organică, ea decolorant, pentru purificarea apelor, fiind un 
bactericid. Datorită densităţii mari a unor compuşi ai bromului (tribrom- 
metan etc.) se folosesc ca lichide manometrice şi la separarea unor mine¬ 
rale. Bromclormetanul sau brometanul serveşte la stingerea incendiilor. 
Adăugind tetrabrombutan, pentabromclorciclohexan etc. unor materiale 
plastice ca polistirenul, acestea nu ard. 

COMBINAŢIILE BROMULUI CU HIDROGENUL 

Acidul bromhidric. Acidul bromhidric a fost descoperit de A. J. 
Bal ard (1820) o dată cu descoperirea bromului. Se găseşte în rocile 
eruptive şi se transformă uşor în bromuri. A fost recunoscut în fumerolele 
unor vulcani. Sub formă de bromuri se găseşte în apa mărilor sau a lacu¬ 
rilor închise. Salinele de la Stassfurt conţin brom în zona bischofitei 
AIgCl 2 -6IT 2 0 (0,467%), a tachidritei CaCl 2 • 2 MgCl,■ 12 H 2 0 (0,438%), a 
carnalitei KC1 ■ AîgCl» ■ 6 H 2 0 (0,356%). în S.U.A. (statele Michigan, Yir- 
ginia, Ohio) s-au găsit săruri care conţin brom. Un mare număr de izvoare 
minerale conţin brom (Badesole-Austria, Babka-Polonia, Insula Thermia- 
Grecia etc.). Cele mai importante minerale sînt bromură de argint (brom- 
argirit), embolita Ag (Br, CI) şi iodembolita Ag (CI, Br, I). 

Preparare. Metodele de prepararea acidului bromhidric se pot 
grupa în metode de sinteză, de deplasare a ionului din bromuri în mediu 
acid. şi de reducere a bromului la bromuri urmată de deplasarea bromului. 

1) Acidul bromhidric a putut fi obţinut prin sinteză directă în 
stare gazoasă. Se trece un curent de hidrogen încărcat cu vapori de brom 
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(obţinut prin barbotarea hidrogenului în bromul lichid) printr-un tub ce 
conţine burete de platină sau o spirală de platină încălzită electric (fig. 51). 
Se stabileşte un echilibru deoarece platina catalizează şi reacţia de des¬ 
compunere a acidului bromhidric. Piatra ponce, cărbunele de lemn la 
000 0, cărbunele de lemn impregnat eu oxid de fier (III) la 500 C C, lumina 


P/atrâ ponce 



■şi descărcările electrice accelerează reacţia. Prin condensarea gazelor care 
conţin (după arderea excesului de hidrogen cu aer) acid bromhidric gazos 
şi vapori de apă se obţine acidul: 

IJr 2 + II 2 = 2IIBr A// = 2 12 kcal 

Bromul nereacţionat se poate reţine cu fosfor roşu aşezat intr-un tub în 
formă de U. J. A. Christiansen (.1919), K. F. Herzfcld 
(1919) si M. Polanyi (1920) au dat următorul mecanism de reacţie : 

Br 2 2Br 

Br II, ZZl HBBr + II 
II -f Br, ZUl IIBr Br 
II + IIBr ZZl II, -r Br 
2Br ~—* Br, ctc. 

La lumină solară, randamentul cuantic este slab (IO -2 ). Abia la 190—200°C 
efectul catalitic al luminii devine apreciabil. Deoarece spectrul de ab¬ 
sorbţie al bromului conţine o bandă la 5107 A, echivalentă cu 55,9 kcal 
şi energia de disociere a moleculei de brom este 47 kcal înseamnă că efectul 
primar al radiaţiei este disocierea moleculei intr-un atom de brom activ 
şi unul inactiv. Reacţia cu hidrogenul este endotermă: 

Br -f II, = IIBr r II A II -= 1700 cal 

Randamentul va fi slab, atomii de brom se regrupează în molecule in 
timpul şocului lor triplu cu o moleculă inactivă. O altă bandă din spectrul 
de absorbţie de la 5650 A ce corespunde la 50 kcal este practic inutili- 
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zată. Banda fiind discontinuă înseamnă că molecula Br 2 rămine activată 
Biv Şocul cu o moleculă inactivă poate da 2 atomi de brom în stare fun¬ 
damentală care nu reacţionează cu hidrogenul din aceleaşi considerente: 

Bl! + M = 2Br A H = 3 kcal 

2) Bromurile pot fi tratate cu acizi nevolatili pentru obţinerea aci¬ 
dului bromliidric. Are loc deplasarea bromului. Acidul sulfuric concentrat¬ 
ei = 1,4) oxidează acidul bromhidric la brom. în cazul în care acidul 
sulfuric este diluat se folosesc bromuri alcalino-pămîntoase pentru a 
rezulta compuşi insolubili: 

BaBr 2 H 2 S0 4 = BaS0 4 -f 2HBr 

Oînd se foloseşte o bromură alcalină este indicat acidul fosforic, întrucîfc 
acesta nu are acţiune oxidantă. 

3) Pentru obţinerea acidului bromhidric în soluţie apoasă, sînt in¬ 
dicaţi o serie de reducători, dintre care fac parte : hipofosfiţii, liidrogenul 
sulfurat, dioxidul de sulf, acidul iodhidric, tiosulfatul de sodiu cu care 
au loc reacţiile: 

H,PO£- + 2Br 2 4- 2H 2 0 = -iBr“ -f PO£“ - 6H+ 

Br 2 - H s S = 2H ; -- 2Bi— ~ S 
2HI + Br, = 2HBr 4 I 2 

€u tiosulfatul de sodiu reacţia are loc în două faze : 

Na 2 S 2 0 3 4 2I1*" = S~IIjO+ SOo + 2Na+ 

S0 2 + Br 2 + 2ILO III- + 2Br“ i SOj- 

Realizarea practică a reacţiei cu hidrogen sulfurat se obţine producîndu-1 
pe acesta într-un aparat Kipp şi trecîndu-1 printr-un vas spălător ec 
conţine brom acoperit cu un strat subţire de apă. Purificarea acidului 
bromhidric gazos se face trecîndu-1 printr-o suspensie de fosfor roşu în 
acid bromhidric sau bromură de potasiu şi printr-un tub în U umplut 
cu un terci de sticlă cu fosfor roşu pentru reţinerea vaporilor de brom 
antrenaţi. 

4) Multe substanţe organice pot fi folosite pentru obţinerea unui 
curent de acid bromhidric : parafina, naftalina, tetralina, antracenul, 
benzenul ete. Cu naftalină reacţia se scrie: 

C 10 II 8 Br 2 - C, 0 II-Br + IIBr 

Inconvenientul este că numai jumătate din brom trece in acid bromhidric. 

5) Cea mai indicată metodă de preparare a acidului bromhidric se 
bazează pe hidroliza tribromurii de fosfor. Reacţiile care au loc, cînd se 
foloseşte apă de brom şi fosfor roşu, sînt următoarele : 

2P -r 3Br 2 = 2PBr 3 
2PBr 3 + 6II 2 0 = 2II 3 P0 3 ~ GMBr 
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Inconvenientul este că prin disproporţionarea acidului fosforos se for¬ 
mează fosfina care impurifică acidul bromhidric: 

41 I 3 PO 3 = ph 3 4 - 311 3 P0 4 


Pentru acest motiv se lucrează cu un exces de brom spre a se forma pen- 
tabromura de fosfor care hidrolizează astfel: 

PBr 3 + 1II 2 0 = II 3 P0 4 + 5IlBr 

O instalaţie simplă este dată în fig. 52. în 
retortă se introduce fosforul roşu şi apa 
distilată. Pentru moderarea reacţiei se ames¬ 
tecă totul cu nisip şi se acoperă cu un strat 
de nisip. Tubul în U conţine un terci de 
piatră ponce şi fosfor roşu cu puţină apă. 
Aparatura este legată prin şlifuri sau dopuri 
de plută parafinată. în aparatura răcită cu 
gheaţă se introduce brom, picătură cu pică¬ 
tură. La sfirşit se încălzeşte retorta pe o baie de apă pentru a distila* 
acidul bromhidric. 

6) O soluţie de acid bromhidric se mai poate obţine şi prin acţiunea, 
apei de brom asupra sulfurii de bariu: 

BaS 4- 4H 2 0 4 - 4Br, = BaS0 4 4* 8 HBr 



După filtrarea sulfatului de bariu care rezultă din reacţie se distilă soluţia 
apoasă a acidului. 

T. Goldschmidt şi Dishon (1911) au stabilit un procedeu 
de obţinere a unei soluţii de acid bromhidric pornind direct de la mono- 
bromură de sulf S 2 Br 2 . Amestecul de brom şi sulf este trecut în bromură. 
Aceasta acţionează asupra apei. Distilînd lichidul se poate separa acidul 
bromhidric. 

Impurităţile acidului bromhidric sînt: vaporii de apă şi bromul. 
Bromul este reţinut de o pastă formată din fosfor roşu şi apă sau acid 
bromhidric făcută permeabilă cu bucăţi de tuburi de sticlă. Apa se reţine 
pe bromură de calciu topită, alumină sau gel de silice (B. E. Warren- 
1911). Restul impurităţilor se reţin prin condensare fracţionată cu zăpadă 
carbonică. 

Proprietăţi fizice. La temperatura ordinară acidul bromhidric este 
un gaz incolor care fumegă la aerul umed şi are un miros înţepător şi 
sufocant. Prin răcire se condensează dînd un lichid incolor care fierbe 
] a _6,7° C. Prin răcire şi mai puternică se solidifică formînd cristale in¬ 
colore care se topesc la —88,5° C. în stare solidă există trei forme crista¬ 
line distincte. Măsurători de densitate şi de presiune de vapori arată că 
acidul bromhidric lichid nu este asociat. Lichidul pur ca şi gazul nu sînt 
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«onductibili. Densitatea acidului bromhidric gazos in condiţii standard 
este 3,6445. Măsurătorile de densitate nu reflectă disocierea acidului 
bromliidric, deoarece în echilibrul respectiv nu variază numărul de 
molecule : 

IHRr :—> Rr. 4 - H. 

Procentul de disociere a acidului bromliidric în elemente la 325°C .. este 
3.5 • 10 _3 %. Acesta este de circa 1000 ori mai mare decît al acidului elor- 
hidric la aceeaşi temperatură. Momentul de dipol al acidului bromhidric 
este n = 0,76 D. Distanţa interatomică este de 1,43 A, ceea ce corespunde 
la o legătură cu 11% caracter ionic. 

Acidul bromhidric dizolvă în orice proporţie o serie de substanţe 
ca dioxidul de sulf, hidrogenul sulfurat, acidul clorhidric şi disulfura de 
carbon. Oxitriclorura de fosfor şi bromurile se dizolvă formînd soluţii 
conductibile din punct de vedere electric. Acidul bromhidric dizolvă 
multe substanţe organice. Acidul bromhidric este foarte solubil în apă. 
Un volum de apă dizolvă la 0 C C peste 600 volume de acid, majoritatea 
găsindu-se sub formă de ioni H + şi Br solvataţi. Solubilitatea nu urmează 
legea lui Henry din cauza ionizării acidului şi a formării de hidraţi. Căl¬ 
dura de diluare creşte cu scăderea concentraţiei atingînd valoarea limită 
la 19,9 kcal, cînd o moleculă de acid este diluată de peste 500 molecule apă. 

în sistemul acid bromhidrie-apă s-a dovedit prin analiză termică 
faptul că există următorii hidraţi: HBr • 6 H 2 0 care se descompune la 
— 88,2°C, HBr4H.O care se topeşte la —55,8°C, HBr-3H„0 care se 
descompune la —47,9°C, HBr-2 H 2 0 cu punct de topire —11,3°C şi 
HBr ■ H 2 0 care se descompune la —3,3° C (G. V u i 11 a r d — 1958). 



Tabelul 31. Conductibilitatea molară a 
acidului bromhidric Ia 25°C 


Volumul 

! ^ 

| Volumul 


2 

364 

64 

402 

4 

377 

128 ! 

405 

8 

385 

256 ! 

405 

10 

391 

512 , 

406 

32 

398 | 

| 1024 ! 

| 405 


Curba de fierbere şi de ceaţă a amestecului binar de acid bromhidric 
şi apă arată că ele au un maxim comun cu o tangentă orizontală conform 
teoriei lui D. P. Konowalow care corespunde la 126°C şi la 47,5% 
IIBr (fig. 53). Este vorba de un azeotrop. Acidul bromhidric dizolvat 
în apă este puternic ionizat, cel puţin cit acidul clorhidric, cum rezultă 
din conductibilitatea sa molară (tabelul 31). 
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Proprietăţi chimice. Acidul bromliidric gazos se disociază incepind 
de la 700°C după ieacţia: 

2HBr -—* II 2 -f Br» 

Fracţiunea de gaz disociată este 1,08% la 1222°(\ ceea ce arată că. acidul 
bromliidric se comportă intermediar intre acidul dorhidric şi acidul iod- 
hidric. 

Acidul bromliidric gazos reacţionează violent cu fluorul (in exces 
de fluor se formează BrF 3 ) şi cu oxigenul (în prezenţa urmelor de apă şi 
a luminii) conform reacţiilor : 

2HBr -I- F 2 2HF -f- Br 2 

•IHBr -|- O, 211^0 -f 2Br, 

Acidul bromhidric gazos este oxidat de acidul azotic şi sulfuric concen¬ 
traţi şi reacţionează cu pentaoxidul de difosfor, motiv pentru care ulti¬ 
mele substanţe nu pot fi folosite la deshidratarea lui: 

II 2 S0 4 -f 2IIBr S0 2 + Br 2 + 2II 2 0 
P 2 0 5 + 3HBr POBr 3 + H 3 P0 4 

Acidul bromhidric gazos şi uscat nu atacă metalele (pătură de bronună 
protectoare), cel obişnuit le atacă aproape pe toate la o temperatură 
anumită. Analog se comportă faţă de oxizi, sulfuri etc. Acidul bromhidric 
gazos adiţionează amoniacul, numai atunci cînd nu este riguros uscat, 
formînd bromura de amoniu. La fel reacţionează cu hidrogenul fosforat 
formînd bromură de fosfoniu. Eeacţionează cu hidrocarburile etilenice 
(conform regulii lui Y. Y. Markownikov) şi cu cele acetileniee, 
în ambele cazuri în prezenţă de catalizatori. în soluţie apoasă, acidul 
bromhidric este puternic disociat în ioni: 

IIBr H+ + Bl— 

asemănîndu-se cu acidul clorhidric. Eeacţionează mai violent cu metalele 
mai electropozitive decît hidrogenul, cu oxizii, sulfurile, sărurile oxige¬ 
nate etc. Acidul bromhidric reacţionează cu borul formînd tribromură 
de bor, cu siliciul formînd tetrabromură sau siliciubromoform : 

2B -f 6HBr = 2BBr 3 + 3H 2 
Si -f 4HBr = SiBr 4 -f 2H, 

Si + 3IIBr = SiHBr 3 + II 2 

Fiind mai instabil decît acidul bromhidric atacă mai violent zincul, 
plumbul, magneziul, fierul etc., formînd săruri şi degajînd hidrogen : 

Zn -f 2HBr = ZnBr, -f H 2 
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Acidul bromhidric este oxidat de un mare număr de oxidanţi: dioxidul 
de mangan, acid sulfuric concentrat, acid azotic, bromic, iodie, percloric, 
permanganaţii, acidul cromic, apa oxigenată etc. : 

MnO, + 4HBr MnBr, - Br, + 211.0 
11,0, + 2Bi— + 211+ = 211.0 + Br, 

Fiind un monoacid fomează un singur fel de săruri MBr, numite 
bromuri. Bromurile se obţin prin acţiunea bromului asupra metalelor 
(alcaline, HI), Sn şi lent asupra Al, Bi, Fe, Hg). Bromul acţionează asupra 
hidroxizilor (alcalini şi alcalino-pămîntoşi), asupra earbonaţilor: 

CaCO, + Br, = CaBr, + CO, + 1/2 O, 

Spre a reacţiona cu unii oxizi este necesar să se ridice temperatura adău¬ 
gind un rcducător care captează oxigen (C, CO, P, S 2 Br 2 , CS 2 ) 

Al,O, + 3Br, + 3C = 2AlBr, + 3C0 

Se mai pot obţine bromuri prin acţiunea acidului bromhidric asupra meta¬ 
lelor, oxizilor, sulfiţilor, prin descompunerea bromaţilor. 

Bromurile metalice sînt în general solide, cristaline, uşor fuzibile. 
Tri bromura de aluminiu este lichidă la 90°C. Bromurile de germaniu 
(IV), staniu (IV) şi titan (IV) se topesc la 26, 33 şi respectiv -10°C, ceea 
ce reflectă o reţea moleculară. Culoarea, solubilitatea şi fuzibilitatea 
bromurilor sint intermediare între acelea ale clorurilor şi iodurilor. Greu 
solubilă este bromura de plumb (II) iar insolubile sînt bromura de mercur 
(I) şi cea de argint. în ultima vreme s-au cercetat bromurile (BeBr 3 
BeBr 4 , ReBr 5 ) şi oxibromurile reniului (ReOBr 4 , Be0 3 Br) (R. Colton - 
1902). S-au obţinut de asemenea tetrafluorobromaţii unor metale alcaline 
ca de exemplu CsBrF, (H. B o d e, E. K1 e s p e r — 1961). Bromurile 
metalelor alcaline se topesc în jurul temperaturii de 700° C. în soluţie, 
clorul şi iodul acţionează asupra ionilor de brom conform echilibrelor: 

CI, + 2Br-^î2Cl- + Br, Kss* = IO -10 A II = - 7,3 kcal 
I, + 2Br“ 21- + Br, Ksy = IO" 18 AH = 37,8 kcal 

ceea ce explică faptul că clorul deplasează bromul din bromuri, iar iodul 
este fără acţiune. Hidracizii acţionează invers, acidul iodhidric depla¬ 
sează net acidul bromhidric : 

Klîr + HI = IIBr + K1 AH = - 3 kcal 

KBr + tlCl = IIBr + KC1 AH = 3,7 kcal 

Ionii de brom au o puternică tendinţă de a forma combinaţii complexe 
sau produşi de adiţie atît cu metale de tranziţie cît şi cu elemente repre¬ 
zentative : M[SbBr e ], HbP>r 5 ■ 2 MBr. M 2 [ZnBr 4 ], M[CuBr 3 ], M 2 [CuBr 4 ], 
M[HgBr,], M 2 [HgBr 4 ], M 2 [PbBr 6 ] etc. în combinaţiile manganului, fie¬ 
rului, cobaltului, zincului, nichelului de tipul (H,N).MI’>r 4 , atomii de ha- 
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logen ocupă vîrfurile unui tetraedru regulat (A. S a b a t i n i şi 
L. 8 a c c o n i — 1964). Compuşii eu cupru au o structură de tetraedru 
deformat (B. Mor o sin, K. L a w s o n — 1964). 

Bromul se dizolvă în acid bromliidric formînd HBr 3 şi in bromuri 
formind polibromuri. 

Recunoaştere şi determinare. Bromura de argint este un precipitat 
galben insolubil in acid azotic şi solubil în amoniac. Se pot doza volu¬ 
metric bromurile cu azotat de argint in prezenţa cromatului de potasiu 
ca indicator (Molir). In procedeul lui J. Yolhard se foloseşte un exces 
de azotat de argint, care se retitrează cu sulfocianura de amoniu în pre¬ 
zenţa unei sări de fier (III) ca indicator. Ionul brom se poate pune în 
evidenţă prin testul cu fluoresceină (II. Babigny — 1897 şi F. L. 
Hahn — 1933) cind se formează tetrabrom-fluoreseeină (eozină) roşie. 
Reacţia de oxidare a iodului la iodat de către permanganatul de potasiu 
este catalizată de ionul brom (M. J. Fishma n, M. IV. 8 k o u g- 
s t a d — 1963). 


COMBINAŢIILE OXIGENATE ALE BHOMIT.LT 

Se cunosc astăzi cu siguranţă trei oxizi ai bromului : Br 2 0, BrO» 
şi Br0 3 , considerat altă dată Br 3 O s . Bromul mai formează acizi oxigenaţi. 
Acidul hipobromos HBrO, acidul bromos 1 IBi- 0 2 şi acidul bromic HBrO* 
există în soluţie ca şi sărurile lor. Bromaţii sînt mai stabili decît toate 
celelalte săruri oxigenate ale bromului (tabelul 32). în general, combi¬ 
naţiile oxigenate ale bromului sînt mai greu dc preparat decît ale clorului. 


Tabelul 32. Compuşii principali ai bromului 


Gradul de 
oxidare 

Oxizi 

Acizi 

Săruri 

+ 1 

Br,0 

(lemioxid dc brom 

I (HBrO)-> 

acid monooxobromic 

brom aţi (I) 
sau liipobromiţi 

+ 2 

anhidridă hipobromoasă 
necunoscut 

(acid hipobromos) 

NaBrO 

+ 3 

necunoscut 

necunoscut 

! brom aţi (III) sau 

+ 4 

Br0 2 dioxid de brom 


; bromiţi XaBrO» 

+ 5 

necunoscut 

(HBr0 3 ) ->• 

Bromati (V) 

+ 6 | 

Br,O t ? 

„peroxid’’ de brom 

BrOj 

acid trioxobromic (III) 
acid bromic 

NaBr0 3 


trioxid de brom 
necunoscut 

necunoscut 

'; 

i necunoscut 
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Stabilitatea iodului heptavalent se datoreşte electronegativităţii sale veduse, 
pe eînd în cazul clorului, valenţa şapte in percloraţi se datoreşte fac¬ 
torului de repulsie al dublei legături. întrueît bromul este intermediar ea 
electronegativitate şi ca repulsie a dublei legături între clor şi iod nu 
există o forţă suficientă să stabilizeze valenţa şapte în perbroinaţi (E. 
de C. Ferreira - 1950). 

Oxidul de dibrom. E. Zintl şi G. Bienâeker (1930) au 
adus dovezi incontestabile în favoarea existenţei oxidului de dibrom 
Br 2 0. 

Preparare. E. Zintl şi G. Eieniicter au transpus la brom 
metoda de obţinere a anhidridei liipoeloroase : 

2Br, + 2HgO = HgBr. • HgO + Br.O 

i'. P i e r r o n (1938) a arătat că reacţia este mai complexă. Cu tetra- 
clorură de carbon ca mediu de reacţie se obţine o soluţie de 50% Br.,0 
(îl. I. Schumacker). 

Monoxidul de dibrom pur se obţine disociind termic dioxidul de brom 
in'Vid. Prin sublimare fracţionată se îndepărtează bromul elementar. 

Formula compusului s-a stabilit pe cale crioscopică şi pe cale chimică. 
Trecind amestecul gazos prin liidroxid de sodiu se formează o cantitate 
mai mare de hipobromit decît ar corespunde bromului întrebuinţat, dacă 
acesta se presupune în stare liberă : 

Br., -|- 2XaOII = N'aBr + NaBrO + H.O 
Br.O + 2,\aOII = 2NaBrO + H.0 

Proprietăţi. Oxidul de dibrom este un lichid brun închis. Se soli¬ 
difică la— 17,5°C şi sublimă înainte de a se descompune, fără a i se putea 
atinge punctul de fierbere la temperatura obişnuită. Se conservă sub 
—10°C la întuneric sau în tetraclorură de carbon în care se dizolvă cu 
culoare verde şi cu care reacţionează după un timp îndelungat chiar la 
rece (0°C): 

Br.O + CCI, = COCI. + Br. + Cl 3 

< u o soluţie de hidroxid de sodiu sau de potasiu formează cantitativ 
hipobromitul respectiv la rece (0°C): ... 

2KOII + Br.O = 2KBrO + H.O 

Are o acţiune oxidantă şi bromurantă ca şi bromul. Oxidează cantitativ 
iodurile la iod elementar. 

Acidul hipobromos. Atît acidul hipobromos HBrO cit şi sărurile sale 
au fost descoperite de A. J. Ba lard (1826—1835). 

Preparare. Tendinţa bromului de a hidroliza este mai mică decît 
a clorului. Deci concentraţia acidului hipobromos în apă este mai mică 
decît a acidului hipocloros : 

Br. 4- IL.O HBrO + HBr 
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Se poate prepara prin agitarea unei suspensii de oxid galben de mercur 
(A. J. Balard - 1821), oxid de argint, azotat (S p i 11 e r — 1859), 
sulfat sau acetat de argint (G. S o u r i s s e a u — 1951) cu brom. Au 
loc reacţiile : 

2Br 2 -f- 2HgO -f- II.,0 = 2HBrO IIgBr 2 • HgO 
Br 2 + AgR ~ 11,0 = AgBr + HBrO + HR 

Soluţia nu se jioate concentra peste 6—7% HBrO. 

Acidul rezultă ca urmare a unui proces de hidroliză a bromului cu 
ionii apei, la care se mai adaugă si formarea unor ioni de poli bromuri, 
în exces de brom : 

Br* + Bi- II* -f OII- t —» HBrO + H+ + Br~ 
nBr, -f- Br“ * Br-T.i + i 

Prin distilare între 10 şi 12 mm Hg la 30°C se obţine un lichid de culoare 
galbenă pal care prin încălzire se descompune. 

Acidul hipobromos se mai formează prin hidroliză unor combinaţii 
ale bromului ca cianat de brom sau prin oxidarea bromului de exemplu 
cu azida de sodiu (D. A. Spencer — 1925): 

BrCNO + 11,0 = IICXO -1- HBrO 
XaX 3 Br, IIoO = XaBr 11X 3 -f HBrO 

Proprietăţi. Acidul liipobromos este un acid mai slab decit acidul 
carbonic, aşa cum rezultă din constanta sa de disociere la 20°C, K =1,8-10 -9 
(M. L. J o s i e n şi G. Sourisseau — 1950). Fiind un compus 
instabil, înseamnă că are proprietăţi oxidante remarcabile. Cînd este 
concentrat şi uşor încălzit se descompune cu degajare de brom şi oxigen : 

2HBrO = 2Br- - 2H+ + 0 2 
HBrO -f- IIBr - Br 2 4- H a O 

La întuneric are loc o reacţie de disproporţionare cu formare de bromat: 
5HBrO = 2Br 2 + HBr0 3 2II 2 0 

Keacţiile de descompunere depind de potenţialele de oxido-reducere, de 
modiul respectiv, de catalizatori. S-a admis chiar că la aceste transformări 
participă acidul bromos (F. Pollak, E. Doktor — 1931) Acidul 
hipobromos acţionează ca oxidant în mediu alcalin, ca bromurant, în 
mediu acid, mai ales în prezenţa sărurilor de argint sau plumb care eli¬ 
mină ionii reducători Br“ (D. H. Derbyshire, W. A. W a t e r s — 
1949). Potenţialul de oxido-reducere în mediu acid este E 0 = 1,59 V : 

HBrO -f- H+ -f c~ = 1/2 Br 2 -{- II 2 0 

iar în mediu alcalin este E 0 = 0,76 Y şi corespunde reacţiei : 

BrO- IIoO 2e~ = 2110“ + Br“ 
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Ultima reacţie indică faptul eă acidul hipobromos se poate formula 
Br(OIl) (ca bază) pe lingă formularea HBrO (ca acid). Altfel spus, în 
soluţie există ionul Br + sau [H 2 OBr] + rezultat în una din reacţiile : 

II 3 0+ -!- HBrO = Br+ + 2H â O 
IIBrO II 3 0+ = H.,OBr+ -f II 2 0 

Aceste consideraţii se verifică prin comportarea acidului hipobromos 
faţă de acidul maleic, benzen, acid benzoie, fenol pe care îi bromurează 
şi faţă de compuşii etilenici la care se adiţionează integral la dubla legă¬ 
tură ca o grupă HO" şi un ion Br + . 

Caracterul oxidant îl indică drept decolorant energic al multor sub¬ 
stanţe. Ureea este oxidată complet de o soluţie de acid hipobromos : 

CO(XII 2 ) 2 -I- 3NaBrO =- C0 2 + N. -f 2IL.0 + 3XaBr 

H i p o b r o m i ţ i i. Fiind un monoacid, acidul hipobromos for¬ 
mează săruri de tipul MBrO numite hipobromiţi. Conversia bromului 
în hipobromiţi are loc cînd se lasă să reacţioneze bromul la o temperatură 
sub 0°C cu o soluţie de liidroxid alcalin : 

Br 2 4 - 2HO- = BrO“ -f Br~ -f- li 2 0 

Hipobromitul de sodiu formează următorii hidraţi: 

2saBrO-5 H 2 0, ^aBrO-7 H 2 0 şi KBrO-3 H 2 0 (B.Scholder şi 
K. Ivraus — 1952). 

Hipobromiţii se pot obţine prin electroliza la rece a bromurilor. Bromul 
care se formează la anod reacţionează eu hidroxidul care se formează 
la catod în lipsa unei diafragme care să separe cele două compartimente. 
Reducerea la catod se evită adăugind cromat alcalin. Ridicarea tempera¬ 
turii accelerează producerea bromatului. Hipobromiţii se mai pot obţine 
oxidînd bromurile cu hipocloriţi sau cu acid clorhidric. La cald, hipo¬ 
bromiţii suferă un proces de oxido-reducere : 

3X'aBrO = NaBr0 3 -j- 2NaBr 

Soluţiile lor sint totdeauna alcaline din cauza unui proces de hidroliză. 
Au un caracter puternic oxidant. Astfel reacţionează cu apa oxigenată 
cantitativ: 


II 2 0 2 -1- XaBrO = XaBr + 1I 2 0 + 0 2 

Amoniacul este oxidat la azot elementar, conform reacţiei : 

3XaBrO + 2XH 3 = 3XaBr 3H 2 0 -f X, 

Hidrogenul sulfurat este oxidat la sulf, sulfurile şi sulf iţii la sulfaţi : 

-IXaBrO -f Na,S = Xn 2 S0 4 -f 4XaBr 
2HBrO -f SO^“ = Br 2 + SO“” + H 2 0 
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Arseniţii sînt oxidaţi de liipobromiţi la arsenaţi conform reacţiei : 

2BrO“ 4 As 2 0 3 = As,O s 4 2Br~ 

Hipobromiţii oxidează sărurile de fier (II) la hidroxid de fier (III), cele 
de mangan (II) la dioxid de mangan hidratat sau la permanganat în pre¬ 
zenţa sărurilor de cupru drept catalizator : 

BrO- + 2Fe(OH ) 2 + HjO = 2Fe(OII ) 3 4 Br¬ 
ii ipobromiţii acţionează asupra substanţelor organice oxidîndu-le sau 
bromurîndu-le. Astfel formiaţii şi oxalaţii sînt descompuşi de o soluţie 
alcalină de brom : 


IICOoK 4 Br 2 + KOII = 2KBr + C0 2 4- II 2 0 

Hipobromiţii pun iodul în libertate din iodura de potasiu, reacţie pe 
care o dau şi bromaţii. Hipobromiţii lipsiţi de liidroxizi dau cu sulfatul 
de cupru un sulfat bazic verde, pe cînd bromaţii nu dau această reacţie. 
Hipobromiţii sînt folosiţi pe scară foarte redusă ca oxidanţi şi decoloranţi. 

Acidul bromos. Acidul bromos HBr0 2 nu este cunoscut. Sărurile 
acidului bromos numite bromiţi se pare că totuşi există. 

Hipobromiţii descompun ureea şi sărurile de amoniu instantaneu, 
pe cînd hipocloriţii au o acţiune lentă. Bromaţii şi acidul arsenos în mediu 
alcalin la rece nu acţionează de loc asupra ureei şi sărurilor de amoniu. 

Cu o soluţie de brom în hidroxizi alcalini se pot pune în evidenţă 
cei. trei oxidanţi : liipobromiţi, bromiţi şi bromaţi. Ureea distruge hipo- 
bromitul format însă soluţia rămasă reacţionează la rece cu acidul arse- 
noş. Această comportare indică prezenţa altui oxidant în soluţia bipo- 
bromiţilor (bromiţi). Dacă se separă ionii Br - ce provin din hipobroiiiit 
cu azotat de argint şi se titrează oxigenul din compusul intermediar cu 
acid arsenos în mediu alcalin la rece, se găseşte raportul Br : O = 1 : 2. 
Acest raport demonstrează existenţa bromiţilor în soluţie. Procesul de 
descompunere a liipobromiţilor poate fi formulat astfel : 

2.MBrO = MBrO, 4 MBr ... (1) 

MBrO, 4 MBrO = MBrO, 4- MBr (2) 

3MBrO, = 2MBr0 3 4 MBr “ (3) 

Transformarea liipobromiţilor în bromaţi trece printr-un maxim. Aceasta 
se explică în felul următor : se scriu vitezele de reacţie pentru cele--trei 
procese : 

*’l = ^i c MBrO 

V - = ^'- C MBrO C MlîrO. şi 
_ /• c 3 

l 3 — ' l 3 t MBr0 1 
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Bacă reacţia (2) este un proces secundar atunci v x — v 2 în momentul 
cind viteza este maximă şi e MBr0 /c M Bro s = K, ceea ce se constată experi¬ 
mental. La început viteza reacţiei (1) este mai mare. Creşte concentraţia 
bromiţilor MBrO,. Apoi creşte viteza reacţiilor (2) şi (3) pînă cind viteza 
de formare a bromatului este egală cu a bromitului care apoi scade con¬ 
tinuu. Beacţii de schimb ale bromului în sistemul Br~ — BrO ; f — HBrO 
folosind ca trasor Na 82 Br sugerează trei procese cu participarea acidului 
bromos (B. H. B e 11 s, A. W. Mackenzie - 1951) 

HBr 4- HBr0 3 = HBrO, + HBrO 
HBr + HBrO, = 2HBrO 
HBrO 4- HBr = Br, 4- H 2 0 

B. Kirche r şi B. Periat (1959) au tratat o suspensie de hidroxid 
de bariu (II) cu apă de brom. Hipobromitul format se descompune con¬ 
form reacţiei : 

2Ba(BrO), = BaBr, 4- Ba(BrO,), 

Din amestec se separă (prin răcire la —5°C după tratare cu liidroxid 
de amoniu care reduce excesul de hipobromit) bromatul prin filtrare în 
vid la 30°C şi se concentrează. Băcind la 0°C se separă Ba(Br0 2 ) a * H ă O 
cristalin. Analog se pot prepara bromiţii de sodiu, litiu, potasiu şi calciu. 

Dioxidul de brom. Bioxidul de brom BrO s , a fost obţinut pentru 
prima dată de B. Schwarz şi M. Schmeisser (1937) şi apoi de B. 
Schwarz şi C. W iele (1939) prin descărcări electrice (100 mA şi 6000 V) 
intr-un tub cu un amestec de vapori de brom şi oxigen la o presiune redusă, 
cufundat în aer lichid. Depozitul galben poate fi sublimat prin încălzire 
sub — 40°C, pentru a-1 purifica de brom. Cînd raportul Br, : 0 2 <1 : 5 
se obţine un randament de 80%. 

M. S c h m e i s s e r şi K. Joerger (1959) au obţinut dioxidul de 
brom în triclorfluormetan la —50°C, oxidînd bromul dizolvat cu ozon. 
Dioxidul de brom se descompune slab exoterm şi bromul rezultat colo¬ 
rează produsul în galben : 

BrO, solid = 1/2 Br, -f- O, \ll = - 12,5 kcal 

Pe baza acestei reacţii s-a stabilit formula sa. Prin încălzire se descompune 
cu explozie în brom şi oxigen. Marea instabilitate a dioxidului de brom 
nu este desigur în corelaţie cu căldura sa de formare (A. Pflugmaclier, 
B. Sch w a r z, H. J. Eabben - 1951). 

Dioxidul de brom este solubil în tetraclorură de carbon, eter de petrol, 
acetonă şi cloroform. Beacţionează cu apa formînd acid hipobromos şi 
bromic : 

4Br0 2 4- 2H,0 = HBrO 4- 3IIBr0 3 

B. Schwarz şi M. Schmeisser (1939) au preparat un compus de 
adiţie cu dioxidul de azot trecînd azot prin ozonizatorul cu oxigen şi 
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vapori de brom şi operînd la 0,2 A şi 3000 V sub o presiune de 1 mm Hg. 
Au decolorat compusul prin sublimare la — 50°C şi au dat formula 
BrOo • 3XOo. Este uu oxidant energic. 

Trioxidul de brom. Compusul descris ca Br 3 O g ar putea fi un compus 
de ndiţie al dioxidului de brom la trioxid de brom Br0 3 (Br 3 O s = 
—Br0 2 • 2BrO s ). Se numeşte impropriu peroxid de brom. 

Trioxidul de brom se depune ca un solid alb cînd reacţionează ozonul 
în exces asupra bromului între—5 şi 10°C, sub o presiune de 3—15 mmllg. 
Substanţele organice (grăsimile) trebuie eliminate întrucît în prezenţa 
lor are loc o explozie (B. L ewis şi H. I. S c li u m a c k e r — 1928—1929). 
A. Pelugmacher, H. J. Rabben, H. 1) a h m e n (1955) l-au pre¬ 
parat prin metoda folosită la prepararea dioxidului de brom cu un raport 
Br 2 /0 2 = 1/50 între —10 şi 20°C cu 9000 V şi 80 mA. Compusul alb cores¬ 
punde exact formulei Br0 3 . La temperaturi joase (sub —40°C) se formează 
I*r0 2 galben. Trioxidul de brom solid este dimorf. Trioxidul de brom are 
un număr impar de electroni, ceea ce îl face un radical paramagnetic, 
spre deosebire de liexaoxidul de dibrom Br 2 0 6 . Se dizolvă în apă, alcool 
metilic si acetonă. 

Acidul bromic. Acidul bromic IlBr0 3 a fost descoperit de A. J. B a- 
1 a r d (1926). 

Preparare. Fluorul, clorul şi anhidrida hipocloroasă reacţionează cu 
apa de brom si formează acid bromic (P. L e b e a u — 1906) : 

5C1 2 0 4- Br, + H,0 = 2HBr0 3 -f 5C1 2 

Descompunerea acidului hipobromos produce acid bromic, însă pro- 
duşii de reacţie pot reacţiona între ei : 

3HBrO BrOT* + 3H+ + 2Br~ 

Se poate prepara în prealabil un bromat prin acţiunea bromului asupra 
liidroxizilor sau carbonaţilor alcalini la cald sau introducînd un oxidant 
într-o soluţie alcalină de bromură. Hidroxidul de potasiu este preferabil, 
deoarece este mai puţin solubil la rece decît bromura de potasiu : 

3Br., + CKOII KBr0 3 + 5KBr -f 3II 2 0 
KBr CKOII ^ 3CI 2 -- KBrO a + 3II 2 0 -f CIvCl 

Bromul este oxidat la acid bromic şi de alţi agenţi ca : liipocloriţi, acid 
azotic şi apă oxigenată. Electroliza bromurilor în soluţii concentrate 
peste 40—50°C în prezenţa urmelor de dicromat permite obţinerea de 
rezultate aproape cantitative. 

Din bromatul de bariu, acidul bromic se pune în libertate cu acid 
sulfuric, din bromat ul de argint cu apă de brom şi din bromatul de pota¬ 
siu cu acid liexafluorosilicic : 

Ba(Br0 3 ) 2 H 2 S0 4 - I3aS0 4 -f 2HBr0 3 

5AgBrO s -f 3Br. -f 3H 2 0 *= 5AgBr -|- GIIBrO. 

2KBrO s -f II, [SiF,l = K„ [SiF s ] 2HBr0 3 
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Se filtrează precipitatele obţinute şi se evaporă soluţia pe baia de apă 
pînă se ajunge la o concentraţie de 5%. Prin concentrare în vid se obţin 
soluţii cu 50% HBr0 3 care corespund formulei HBr0 3 • 711 2 0, fără a fi 
un hidrat. 

Proprietăţi fizice. Acidul bromic concentrat pe baia de apă peste 13 % 
începe să se descompună : 

4HBr0 3 = 2Br 2 + 50 3 + 2H 2 0 

Este un lichid vîscos, incolor, stabil cîteva luni. Căldura de neutralizare 
este normală (13,7 kcal) şi corespunde unui acid tare. Măsurătorile de 
conductibilitate (v - 1024, \ — 401 la 25°C) indică o ionizare puternică. 

Proprietăţi chimice. Puterea oxidantă a acidului bromic este definită 
de potenţialul normal de oxido-reducere : 

Bror + 6H+ + 5C- = 1/2 Br 2 + 3H.0 E„ = 1,52 V 

Acidul bromic oxidează sulful, hidrogenul sulfurat, acidul sulfuros la 
acid sulfuric, acidul azotos la acid azotic, deplasează bromul şi iodul din 
hidracizii respectivi, acţionează asupra apei oxigenate cu degajare de 
oxigen : 

2HBrOj + 5S0 2 + 4H 2 0 = Br 2 + 5H 2 S0 4 
2HBr0 3 + 5H 2 S = Br 2 + 6H 2 0 + 5S 
HBr0 3 + 5HBr = 3 Br 2 + 3H,0 

J. H i r a d e (1935) a arătat că în reacţia globală de oxidare a aci¬ 
dului clorhidric : 

BrO, + 5C1- + 6H+ 1/2 Br 2 + 3H a O + 5/2 Cl 2 

mecanismul principal este determinat de reacţia : 

BrOT" + 2HCI = BrO- + 2HC10 

G. F. Smith (1923) a arătat, din viteza experimentală de reacţie a 
procesului global : 

BiO“ + 5Br- + GH+ ;zzt 3Br 2 + 3H 2 0 

că etapa principală este dată de procesul : 

IIBrOj + HBr = HBr0 2 + HBrO 

B r om aţii. Acidul bromic fiind un monoacid formează săruri de 
tipul MBr0 3 numite bromaţi. Bromaţii se obţin prin tratarea soluţiilor 
calde şi concentrate de hidroxid alcalin cu brom. Hipobromitul format 
se dismută şi are loc reacţia globală : 

3Br a + 6HO- = 5Br~ + BrO" + 3H 2 0 

Separarea bromurii de bromat se face prin recristalizări ca şi în cazul 
cloratului de potasiu, deoarece bromura de potasiu este mai solubilă. 


13 — *]*ratat de chimie anorganică — voi. n 
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Prin acţiunea clorului asupra unei soluţii alcaline de bromură de 
potasiu se obţine bromat conform reacţiei : 

KBr + 6KOH + 3C1. = KBr0 3 + 6KC1 + 3H a O 

Bromatul de bariu se precipită prin adăugarea unui exces de brom la o 
soluţie concentrată şi caldă de apă de barită : 

CBaţOH), + 6Br 2 = Ba(Br0 3 ) 2 + 5BaBr 2 + 6H.O 

Tratînd o soluţie de azotat de argint cu bromat de potasiu precipită prin 
dublu schimb bromatul de argint : 

AgN0 3 + KB1O3 = AgBrOj + KN0 3 

Bromaţii se mai pot obţine din acidul brornic prin neutralizare cu hidro- 
xizi. 

Sărurile acidului brornic sint solubile în apă, cel puţin la cald. Mai 
puţin solubile sînt cele de potasiu, taliu, argint şi bariu. Cele de cupru şi 
mercur sînt săruri bazice puţin solubile. Bromaţii alcalini sint anhidri 
(cu excepţia LiBrO a • H 2 0), cei alcalino-pămîntoşi şi de plumb sînt mono- 
hidraţi, cei din seria magneziană (Zn, Cu, Mg, Ni, Co) hexahidraţi, iar cei 
ai pămînturilor rare cristalizează cu nouă molecule de apă. 

Structura ionului bromat are forma unei piramide triunghiulare cu 
bromul in vîrf şi unghiul O—Br—O de circa 110 J . Distanţa Br—O variază 
cu cationul asociat în cristal. încălziţi la circa 300—430 4' bromaţii se 
transformă exoterm in bromuri şi oxigen (Iv, Na, Ag, Hg), in oxid, brom 
şi oxigen (Mg, Zn, Al) sau m oxid, bromură, brom şi oxigen (Pb, Cu) fără 
a se putea pune în evidenţă stadiul de perbromat (J. R. P a r t i n g t o n 
— 1937). în prezenţa unor reducători organici (zahăr), lumina ultravio¬ 
letă accelerează reducerea la bromură. Bromatul de amoniu se descom¬ 
pune termic exploziv in brom şi azot : 

2NH s Br0 3 = X, +iBr.,+ 1H,0 +,0 2 

Reacţii energice de oxidare au loc intre bromaţi şi nemetale, metale şi 
compuşi suboxigenaţi, chiar fără a încălzi, numai prin ambalarea reacţiei 
cu o picătură de apă sau cu acid sulfuric. Bromul se pune in libertate sau 
se reduce la bromură. Astfel, bromaţii reacţionează cu sulful, selenul şi 
telurul în prezenţa apei la temperatură ordinară (F. Taradoire — 
1945) : 

2S + 2KBr0 3 = K-SO, + Br s + S0 2 
Se + KBrO, + H.O = H.SeOj + KBr 

îu soluţie neutră sau alcalină, bromaţii sînt oxidanţi mai slabi decît aci¬ 
dul însuşi, cum rezultă din potenţialul normal de oxide reducere : 

BrO~ + 3H.0 + Ce- iZTf Br- + GHO~ E„ = 0X1 IV 
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Bromaţii sînt reduşi de apa oxigenată în mediu acid, conform reacţiei : 

2BrO“ + 5H 2 0 2 -r 2H+ = Br„ + 50 2 + k 6H 2 0 
Hidrogenul arseniat reduce în mediu acid bromaţii la bromuri, dacă bro- 
maţii nu sînt în exces sau la brom cînd aceştia sînt în exces : 

4Br0 3 "‘ -f 3AsH a = 4Br- SAsO*'' + 9H+ 

Sărmile de mangan (II) sînt oxidate la dioxid de mangan, cele de fier 
(II) la fier (III) şi se degajă brom elementar, iar în prezenţă de cataliza¬ 
tor [Hg(C10 4 ) 2 ] bromatul şe reduce la bromură : 

5Mn a + + 2BrO^- -f 4H 2 0 - 5Mn0 2 -f Br 2 -f- 8H 
GFe 2 + + BrOr 6H+’ = 6Fc°+ + Br- + 3H,0 

Recunoaştere şi determinare. Bromaţii dau cu anilina în soluţie de 
acid sulfuric concentrat o coloraţie albastră. Spre deosebire de cloraţi, 
colorează o soluţie de fuxină decolorată cu dioxid de sulf. Volumetric se 
poate folosi reacţia dintre bromat şi iodură, cu condiţia ca medi 11 ! să fie 
suficient de acid : 

BrOj" + vi- -r 6H-5- = Br- + 3I 2 4- 3H 2 0 

Gravimetric bromaţii se determină ca bromură de argint după reducere 
cu diferite substanţe (hidroxid de hidrazoniu, acid oxalic, acid arsenos 
etc.). S-au pus la punct metode de determinare volumetrică a amestecu¬ 
rilor de bipobromit, bromii. bromat (M. H. H a s li m i, A. A. Ayaz- 
19G3). 

Heptaoxidul de di brom. La descompunerea dioxidului de brom sub o 
presiune redusă se obţine o cantitate mică de sublimat incolor, care ar 
putea să fie anhidrida acidă Br 2 G 7 dacă nu este trioxidul de brom Br0 3 . 

Acidul porbromie. Acidul perbromic HBr0 4 a fost căutat de H. K ă m- 
merer (1863). Datele sale au fost contestate (A. Michael, W. T. 
Oonn — 1901). Descompunerea bromatului de bariu între 265 şi 300°C 
după reacţia :[ 

2Ba(Br0 3 ) 2 = Ba(Br0 4 ), + BaBr, +[20 2 

dă indicaţii asupra existenţei perbrcmaţilor (L. Hackspill — 1930) 
W. F. C o u r s e v (1955) a încercat să obţină perbromaţi din bromaţi. 
prin încălzire eu percloraţi la sec, tratînd bromaţii în soluţie cu fluor, clor, 
per sulf aţi, peroxizi solubili, bismutaţi, fără a obţine o indicaţie asupra 
formării lor. 

IODUL 

Simbol I ; Z = 53 ; Masă atomică 126,904- 

Iodul a fost descoperit de B. Courtois (1812) în apele mame de 
la prepararea carbonatului de sodiu din cenuşa unor plante marine varech 
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(Laminaria dig ittata sau Laminar ia stenophila). Aceste plante tratate eu 
acid sulfuric degajă vapori violeţi care reprezintă noul element. Prin 
condensarea acestor vapori se formează o substanţă cristalină neagră cu 
aspect metalic (B. C o u r t o i s şi J. M. Cl(5men t — 1813). Chiar în 
anul 1814, B. Courtoisa ajuns la concluzia că iodul este un element 
nou şi l-a clasificat alături de clor. 

Stare naturală. Iodul se găseşte în regnul animal, vegetal şi mineral. 
Este un element foarte dispersat. A fost semnalat liber în produşii vulca¬ 
nici solizi sau gazoşi. Majoritatea iodului se găseşte combinat. Plantele 
marine, laminaria, conţin circa 0,25—0,75%, iar fucus, 0,03—0,08°„ 
iod legat sub formă organică. Se mai găseşte în fîn şi paie. 

Iodul este un element constant în ţesuturile animalelor (E. B a u- 
m a n n — 1895). Se găseşte în carne, în ouă şi în produsele lactate. în 
concentraţie mai mare se găseşte în carnea de peşte, în uleiul unor peşti 
marini. La mamifere se concentrează în glanda tiroidă, unde se găseşte 
sub formă de tiroxină, care este o substanţă proteică C 15 H u 0 4 Nl4. Iodul 
din organismul omului este necesar pentru menţinerea unei asimilaţii 
normale. Lipsa de iod provoacă apariţia unei tumori a glandei tiroide 
cunoscută sub numele de guşă (boala Basedow) care se previne adminis- 
trînd iod, tiroxină sau alte preparate cu iod. Dezechilibrul tiroidian se 
traduce prin cretinism. 

Numărul mineralelor care conţin iod este foarte redus : iodargirită 
Agi, iodobromită Agi. 2Ag (CI, Br) marshita Cui, miersită (Ag, Cu) I 
bustamenită Pbl 2 , coccinită Hgl 2 etc. Iodul însoţeşte ca iodură sarea de 
bucătărie, ca iodat de sodiu salpetrul de Chile (0,1% I 2 ), ca iodură şi iodat 
fosforitele, dolomitele, calcarurile, şisturile argiloase sau bituminoase, 
cărbunii de pămînt, graniţele, apele petroliere. Principala sursă de iod 
este apa mărilor (actuale sau fosile), în care se găseşte în concentraţie 
de 2,25—2,40 mg/l. 

Obţinere. Iodul se extrage din alge (Franţa, Scoţia, Norvegia, Cali¬ 
fornia, Japonia), din leşiile rămase de la extragerea azotatului de sodiu 
(Chile) sau din apele sărate ale puţurilor petroliere (California). 

Algele amintite concentrează selectiv iodul în ţesutul lor (0,1%). 
Ele sînt uscate la soare (cînd se pierde iod) şi calcinate. Din leşia de cenuşă 
se extrag prin cristalizare clorurile, carbonaţii şi sulfaţii de sodiu şi po¬ 
tasiu. Concentrînd la fierbere apele mame, cristalizează clorura de sodiu. 
La rece se depune clorura de potasiu. Soluţiile rămase conţin însă sulfat 
şi carbonat de potasiu, sulfuri şi sulfiţi formaţi la calcinarea algelor cînd 
carbonul acţionează asupra sulfaţilor, polisulfurilor şi tiosulfaţilor formaţi 
în contact cu aerul. îndepărtarea sulfurilor, polisulfurilor, sulfiţilor, tio¬ 
sulfaţilor şi carbonaţilor se face prin tratare cu acid sulfuric. Soluţia clară 
conţine 3 — 4% I 2 . 

Procedeul francez (B. C o u r t o i s). Iodul este pus în libertate din 
apele mame printr-un curent de clor. Are loc reacţia : 

2NaI + CI 2 = 2NaCl -f I 2 
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Trebuie utilizată o cantitate strict necesară de clor, întrunit altfel clorul 
poate pune în libertate şi bromul din bromuri, iar o anumită cantitate de 
iod poate fi oxidată la acid iodic solubil sau se poate forma ICI : 

I 2 f 5C1 2 + 6H,0 ~t 2 IIIO 3 + 10HC1 
i 2 + ci 2 - 2 IC 1 

Dacă se foloseşte mai puţin clor, atunci iodul se dizolvă în ioduri conform 
reacţiei : 

i 2 + 1 = 17 

Procedeul scoţian (\Y. II. Wollasto n). Iodul poate fi pus în liber¬ 
tate din ioduri, tratînd apele mame calde cu un amestec de dioxid de man- 
gan şi acid sulfuric : 

2NaI -f MnO, + 3H 2 S0 4 = MnS0 4 + 2NaHS0 4 + I 2 + 2H 2 0 
Procedeul Wagner. Iodurile din apele mame pot fi oxidate cu elorură 
de fier (111) : 

2PeCI, + 2KI = 2FeCl t + 2KC1 + I 2 

Deoarece bromurile nu sînt atacate nu trebuie să se utilizeze o cantitate 
strict determinată din reactivul care scoate iodul din combinaţiile sale. 

Cantitatea cea mai mare de iod se obţine însă din apele mame de la 
purificarea salpetrului de Chile. 

a) Iodul poate fi precipitat după cristalizarea azotatului de sodiu cu 
un amestec de sulfit neutru şi sulfit acid de sodiu : 

2IC7+ 2IiSO“ + 3SOij =5S0 4 ~ I 2 + H 2 0 

Se poate proceda tratînd 80%din apele mame cu un reducător (S0 2 sau 
NalJSOg), pentru a transforma iodatul în iodură sau acid iodhidric, ca 
apoi să se adauge cealaltă cantitate de 20% din apele mame, cînd avînd 
raportul între iodat şi iodură 1 : 5 are loc ultima reacţie : 

3SOg~ + 107 = I--i 3S0 4 “ 

107 -f 51- + 6 H+ = 3I 2 + 3H 2 0 

Atît timp cît există în soluţie ioni de sulfit, iodul nu se separă, întrucît 
sulfitul reacţionează cu iodul reducîndu-1 la iodură : 

I, + SO 3 - + II 2 0 = 21-+ S0 4 “ + 2H+ 

Acest incovenient este înlăturat dacă în faza a doua se foloseşte un mic 
exces de iodat care distruge acidul iodhidric. 

b) Apele mame pot fi tratate cu un exces de reducător (S0 2 sau 
NaHSOg). Iodatul se reduce astfel complet la iodură, care se tratează 
apoi cu sulfat de cupru : 

NalOj + 3S0 2 + 3H a O = Nai + 3H 2 S0 4 
2NaI + CuS0 4 = Na 2 S0 4 4 Cui + 1/2 I 2 
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Se poate transforma întreaga cantitate de iod în iodură de cupru (I) care 
se exportă ca atare şi apoi se tratează cu acid sulfuric si dioxid de mangan 
sau oxid de fier (III) pentru recuperarea iodului : 

2CnI + 2MnO, + 4H 2 S0 4 = 2CuS0 4 +2MnS0 4 -f 4H 2 0 + I 2 
2CuI + 2 Fc 2 0 3 + 6H 2 S0 4 = 2CuS0 4 + 4FeSO., + GH 2 0 + I 2 

c) Apele mame pot fi tratate cu un amestec de carbonat de sodiu 
şi sulfit de sodiu : 

4NaIO ? -f 3Na 2 C0 3 -f- 10NaHSO 3 = 10Na 2 SO 4 -f 3C0 2 4 - 5H 2 0 + 2I 2 

în. toate aceste procedee, iodul se separă ca un precipitat cleios care este 
trecut printr-un filtru-presă, uscat şi apoi sublimat pentru a îndepărta 
10—25% din materiile saline cu care el este amestecat. 

Iodul din salinele petroliere din America de ZS'ord a fost extras şi 
separat ca iodură de argint. Eeacţiile sînt următoarele : 

Nai 4 - AgN0 3 = Agi + NaN0 3 
2AgI + Fe = FcI 2 + 2Ag 

;i 2FeI, + 3CL = 2FeCl 3 + 21 2 

Creşterea preţului argintului şi reducerea preţului iodului au determinat 
folosirea altui procedeu la Yenice şi Inglewood (California) (F.G. Saw- 
yer — 1949). 

Iodul poate fi extras din ioduri cu o soluţie de azotit în mediu acid : 
21- + 2NO“ 4- 4H+ = I 2 + 2NO + 2H ; 0 

î)în^substanţele organice iodul se extrage cvaporînd la sec lichidul filtrat 
după adăugarea unui exces de hidroxid sau carbonat alcalin. Reziduul 
se calcinează la roşu pentru distrugerea substanţelor organice, se reia cu 
apă şi se precipită iodul cu acid azotic, vapori nitroşi, apă oxigenată etc. 
(F. Arnd t — 1919). Există şi alte procedee. 

Purificare. Impurităţile din iod sînt : săruri, acid iodhidric, cianură 
de iod, clorură sau bromură de iod. O sublimare în prezenţa oxidului de 
bariu usucă iodul însă clorura şi bromura de iod se separă foarte puţin. 
Acestea sînt distruse prin sublimări repetate în prezenţa iodurii de po¬ 
tasiu. Cianura de iod se poate elimina topind iodul cu diclorură de calciu 
ce conţine puţină iodură. Procedeele de purificare înaintată se bazează 
pe transformarea iodului în iodură de argint sau iodură de cupru (I), 
insolubile, care se reduc cu hidrogen la metal şi acid iodhidric care este 
apoi oxidat la iod cu azotit. 

Proprietăţi fizice. La temperatura ordinară, iodul este un solid cris¬ 
talin, cenuşiu închis, cu luciu metalic. Preparat prin descompunerea unor 
derivaţi pare amorf şi de culoare neagră. Depus între două suprafeţe de 
sticlă apare roşu transparent, dicroic, însă aparenţa amorfă dispare uşor 
chiar la — 180°C. 
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Iodul are un singur izotop natural (127) .si mulţi izotopi artificiali, 
cu numere, de masă cuprinse între 119—126 şi 128—139. 

Iodul are aspectul unor prisme ortorombice şi este izcmorf cu bromul 
şi clorul. Sublimat sub 46,5°C se obţine uneori o formă cristalină mono- 
clinică, fără ca această temperatură să fie un punct de tranziţie veritabil. 
Deci iodul se găseşte în stare de monotropie, forma ortorombieă fiind cea 
mai stabilă (li. C. W est — 1953). Un studiu cu raze X efectuat pentru 
forma ortorombieă arată că celula elementară este un paralelipiped orto r 
Konal conţinînd patru molecule cu dimensiunile I—I egale cu 2,667 A. 
între moleculele de iod, distanţa este de 3,54 A (v. fig. 212, Voi. I). 

Din datele de raze X se poate calcula o densitate teoretică a iodului 
solid dig» = 4,9520 (M. Straumanis — 1943) care este in acord cu 
determinările experimentale dn° — 4,948. Iodul se topeşte în jur de 114°C. 
Constanta sa dielectrică este egală cu 10,3 la 23°C. Topirea lui este înso^ 
ţită de creşterea volumului, deci punctul de topire creşte cu presiunea.. 

Iodul este un compus diamagnetic. 

Polarizarea moleculară este independentă de temperatură. Molecula 
de iod are un moment de dipol foarte mic dacă nu nul (L. fi y r kin — 
1957). Conductibilitatea sa foarte mică la punctul de topire 
(X = 5,2 • IO' 5 O' 1 ) implică, în lichid, echilibrul: 

i, i+ -f i- 

Iodul emite vapori violeţi. Densitatea teoretică a vaporilor este 8,759 în 
raport cu aerul şi concordă cu cea determinată experimental între 250 
şi 680 C C, ceea ce implică o moleculă diatomică I 2 . Apoi densitatea vapo¬ 
rilor scade indicînd o disociere, care la 1700 3 0 este totală în atomi de iod. 
Energia de disociere a moleculei este 36,2 kcal/mol. H. Mac Con mei 
(1953) atribuie banda 2670 A din spectrul de absorbţie, prezenţei comple¬ 
xului I 4 . 

Iodul dizolvă cloruri, bromuri, ioduri, cianuri, sulf, telur, compuşi 
organici. Acţionează ca dizolvant neprotolitic în care ionul I + caracteri¬ 
zează acidul şi 1“ baza. Procesele de schimb ionic sînt asemănătoare apei: 

KI IBr KBr -f I 2 neutralizare 

NaCN «- I 2 = Nai -j- ICN solvolizâ 


I’bCI 2 2K I --- Pb I 2 + 2KCI 
K I -- Io KI 3 


dublă descompune re 
solvatarc 


Iodul se dizolvă in apă (la 25°C, 0,34 g/l) în care suferă un proces de 
hidroliză însoţit in mică măsură de o disproporţionare. în alcool este mai 
solubil (0,635 g/l la 20°C). Este de asemenea solubil în benzen, disulfură 
de carbon, acetat de etil, bromură de etil, mesitilen, toluen, p-xilen etc. 
Iodul poate da soluţii solide cu o serie de compuşi organici şi anorganici, 
fie dizolvă uşor în soluţii apoase de iodură de potasiu cu formarea ionului 
complex I 3 “. 
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Soluţiile de iod sini diferit colorate, după natura dizolvantului şi 
temperatură. S-a observat că iodul se dizolvă cu o culoare brună în dizol¬ 
vanţii care conţin funcţiuni oxigenate, azotate sau sulfurate în molecula 
lor. îu ceilalţi dizolvanţi (disulfura de carbon, derivaţi lialogenaţi ai meta¬ 
nului, hidrocarburi superioare) se dizolvă cu o culoare violetă sau violetă 
roşie. în soluţiile brune se formează compuşi de adiţie, ceea ce este reflec¬ 
tat, şi do afinităţile reziduale ale atomilor dizolvanţilor respectivi (oxigen, 
sulf, azot ; donori sau acceptori). Iodul este mai solubil, în general, îu 
dizolvanţii în care culoarea este brună. Cauzele de natură structurală care 
dau naştere diferitelor coloraţii explicate de J. Iv 1 e i n b e r g, A. V. D a- 
v i d s o n (1948) şi F. Fairbrother (1948) au fost precizate prin 
analiză spectrală de E. S. Mulliken (1950). Banda care are un maxim 
la 0,52p şi care conferă culoarea violetă se datoreşte existenţei în soluţie 
a moleculelor I 2 . în dizolvanţi cu moment de dipol, în care apar complecşi 
sau solvaţi cu iodul (I 2 S), tenta violetă este alterată, banda se deplasează 
spre ultraviolet, apar benzi noi în albastru-violet. Deplasarea benzii de 
la 0,52 p şi intensitatea benzilor care apar, este diminuată de temperatură 
şi diluţie. Soluţiile violete absorb în domeniul frecvenţelor joase, iar cele 
brune în domeniul frecvenţelor înalte. 

Interesant este faptul că numai soluţiile violete urmează legile aditi- 
vităţii proprietăţilor magnetice (S. I. Bhatnagar, H. Lucas — 
1933, 0. Courty — 1937-1938), cele brune se abat de la aceste legi. 

I.C.E.6jmons (1957) a studiat proprietăţile magnetice ale solu¬ 
ţiilor albastre de iod în acid sulfuric oleum, găsind iod paramagnetic care 
variază cu concentraţia. Atomului de iod cu structura electronică (5s 2 , 
5j> 5 , 1 electron impar) îi corespunde un moment magnetic p= 1,732 p,„ 
ionului I + (cu structura 5s 2 , 5 p' şi 2 electroni impari) îi corespunde un 
moment magnetic p=2,828 p„ şi ionului I" (cu structura 5s 2 5 p“ fără 
electroni impari) ca şi moleculei I 2 îi corespunde un moment magnetic 
egal cu zero. Datele autorului pledează pentru existenţa echilibrului: 

lodul nepolar cîştigă un moment de dipol electric în soluţie, cu cît 
culoarea este mai brună. De exemplu în dioxan momentul de dipol elec¬ 
tric p = 3D, în piridină p = 4,5 D (G. K o r t u m, H. W a I z — 1953, 
F. F a i r b r o t, h e r — 1947). 

Conductibilitatea mai mare a soluţiilor apoase de iod decît a dizol¬ 
vantului pur s-a explicat prin „hidroliza” moleculei de iod, pe cînd cea 
în dizolvanţi neapoşi (L. G. G i n d i n — 1952, G. KortumşiH. Wil- 
ski — 1953) trebuie raportată la disocierea complexului dizolvantului 
cu iodul şi trebuie să se ţină seamă de echilibrul respectiv (D. L. G1 u s- 
k e r - 1953) : 

st, si+ + i 

Măsurările de conductibilitate a soluţiilor de iod în piridină sînt 
funcţie de concentraţie şi timp. Este posibil ca un compus de adiţie C 5 H 5 NT 2 
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notat [Pyl 2 ] neconductor să se transforme într-o sare ternară, conform 
reacţiilor (G. Kortum şi H. Wi 1 ski — 1953) : 

Py + I 2 IPy+ + I- t ~—» Py 2+ + 2I~ 

2 [Pyi 2 ] ^ iPy+ + I.-Pyljf 
2i 2 + Py^! iPy+ + in¬ 
constanta de echilibru a primei reacţii este K 2o ° = 4,6-IO -8 , ceea 
ce implică o disociere a moleculei I 2 . Disocierea iodului elementar în ioni 
a fost stabilită lăsînd să acţioneze asupra percloratului de argint, iod în 
cloroform sau benzen, în prezenţă de piridină : 

r 2 4- AgC10 4 + 2Py = Agi + [I(Py) 2 ] (C10 4 ) 

Piridină serveşte la stabilizarea combinaţiei IC10 4 , precipitînd-o sub forma 
unei combinaţii complexe cristaline. Caracterul salin al acestor săruri s-a 
dovedit prin determinări de conductibilitate electrică. în cazul benzenului, 
drept argument pentru apariţia unui complex 1 :1 conform echilibrului : 

c,h, + i 2 zzl c 6 h 6 i 2 

este adus faptul că apare un pisc de absorbţie la X = 297 m<r. iodul se 
„dizolvă” şi în gaze mai ales în cele în care iodul dă soluţii brune în stare 
lichidă. 

Iodul gazos dizolvat este uşor absorbit dc corpuri poroase, coloidale 
sau cristaline, cărora le conferă fie o culoare brună, fie albastră. Ca adsor- 
banţi s-au folosit : silicea, alumina, carbonul, oxidul de magneziu. Adsor- 
bţia pe cărbune respectă legea lui II. Freundlich. Compuşi ca ami¬ 
donul, amilaza, amilopectina formează cclcraţii intense cu iodul. 

Coloraţia albastră conferită micelelor de amidon a fost amplu studiată 
(C. M e i n e k e — 1894). Această coloraţie a fost atribuită unui compus 
definit (F. M y 1 i u s — 1887) sau rezultatului unui proces de adsorbţie 
(W. B i 11 z — 1904) sau unei soluţii coloidale de iod stabilizată cu ami¬ 
don (W. Harrison — 1911). Coloraţia se menţine cu derivaţi ai ami¬ 
donului, cu acetaţi bazici de lantan şi praseodim (M. Damaur - 1857) 
etc. Această coloraţie dispare la 60—70°C, reapare la rece şi în prezenţă 
de alcool. Este produsă de minimum IO -6 ioni-g la litru. Cantitatea de iod 
adsorbit creşte în prezenţa iodurilor şi a acidului iodhidric (E. A n g fi¬ 
le s c u şi J. Mircescu — 1928). 

Explicaţia coloraţiei a fost dată de un studiu cu raze X (K. E. 
Eundle şi D. Freuch — 1943). Amidonul este o moleculă elicoidală 
constituită din şase grupe de glucoză C 6 H 10 O 5 pe pas. Iodul ocupă un gol 
intern care are dimensiunea de 8 A. Pe măsură ce liidroliza înaintează 
topochimic, canalul creşte şi culoarea variază de la violet-albastru la 
roşu-brun. în a-dextrină şase elemente glucozidice formează o cavitate 
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cu diametrul C A. Distanţa între atomii de iod în molecula liberă este 
2,66 A, pe cînd în această cavitate este 3,06 A, ceea ce arată că atomii 
de iod sînt puşi în libertate şi reţinuţi de forţe van der Waals de molecula 
organică, culoarea fiind albastră. 

în p - dextrină, şapte elemente glucozidice formează o cavitate cil 
diametrul 7,5 A, culoarea este brună şi se apreciază că se datoreşte unui 
complex slab cu molecula I 2 . 

în y - dextrină, opt elemente glucozidice formează o cavitate cu 
dimensiuni de 9—10 A, prea deschisă pentru a apărea o coloraţie. 

Ţinînd seama de conductibilitatea electrică a iodului în dizolvanţi 
minerali şi organici (P. W alde n — 1920), din proprietăţile iodurilor 
metalice dizolvate, din proprietăţile chimice ale iodului monovalcnt şi 
trivalent, din conductibilitatea clorurilor de iod IC1 3 si 101 dizolvate în 
brom şi respectiv acid acetic (W. A. Plotnikov — 1923, B. F i n- 
k b 1 s t e i n — 1926), din electrolize în care s-a măsurat transportul de 
iod la catod, din potenţiale de descompunere şi tensiune de polarizare 
rezultă că iodul se disociază după echilibrele : 

i, <zz! i+ + i- 
21, i®+ + 3i- 

în stare de anion, iodul există ca I” şi ca l£ în soluţii de iod in iodur. 
între aceşti anioni există echilibrul : 


Proprietăţi chimice. Iodul avlnd şapte electroni pe ultimul strat, 
regulă octetului îi conferă covalenţa unu şi electrovalenţa minus 
unu. Octetul său este depăşit în compuşii covalenţi IC1 3 , IF 6 , IF-, care 
sînt posibili datorită volumului mare al iodului şi volumului mic al reac- 
tanţilor. Aici apar grupe periferice de 10, 12 şi 14 electroni. La distanţa 
care separă stratul O de nucleu, covalenţa devine fragilă, susceptibilă 
de o disociere heterolitică cu iodul pozitiv, dacă celălalt atom este un ele¬ 
ment puternic electronegativ. Deci se poate vorbi de iod monovalcnt sau 
trivalent, mai ales cînd se formează într-un dizolvant cu dublete electro¬ 
nice care sînt susceptibile să se coordineze la ionul de iod pozitiv, comple- 

tînd octetul şi stabilizîndu-1. 

Tabelul 33. Momente de dipol Mulţi dintre aceşti compuşi au 

momente de dipol, ceea ce reflectă 
o organizare cvasi-ionică. Natura 
cvasi-ionică polară a unor compuşi 
ca [CN, BrCN, IBr, ICI pare a fi 
certă (tabelul 33). Deci aceşti 
compuşi trebuie numiţi, de exem¬ 
plu, cianură de iod şi nu iodură 
de cianogen. 


Compusul 

1 l>ist 

j dexper. 

anta 

j dt to r. 


I - CI 

1 

i 2.34 

2,27 

0,5 

,1 - Br 

I 2.5 

i 2,39 

i 1,21 

I - CN 

i 2,03 

| 2,05 

I 3,71 

Br — -CN 

|. _ 

| _ 

2.94 
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Acizii acţionează asupra cianurii de iod dcplasînd acidul cianhidric 
ca dintr-o sare obişnuită: 

ICN + HCl HCN -r ICI 
ICN -f HI I 2 - HCN 

în compuşii oxigenaţi dc tipul (IO*) - care au rolul unor ioni moiiob 
valenţi, iodul este donor de electroni după completarea octetului său.i 
Distanţele observate în oxiacizi (I0 3 “ : 1,80—1,83 A; 10 2 F.r : 1 93 A 
I0 4 ~ : 1,79 A; IO’~ : 1,93 A) se încadrează între razele eovalente simple 
şl duble, calculate cu valorile razelor medii eovalente ale lui L. Pauling 
(1-0 :1,94 A şi 1=0 : J,07 Â). Deci în aceşti compuşi nu sînt, nici 
legaturi simple, nici duble, ci intermediare. Valenţele care li se atribuio 
din calcul, de exemplu pentru I0 4 “ valenţa şapte, sînt convenţionale. 

Iodul există sigur ca ion pozitiv independent intr-un mediu conve¬ 
nabil. El poate fi extras pe răşini schimbătoare de ioni, poate fi angajat, 
în compuşi ca I JI0 3 ) 3 , I(N0 3 ) 3 , I(CH 3 COO) 3 . El rezultă dacă se admite 
o disociere bazică a acidului hipoiodos, aşa cum arată echilibrul : 

1+ 4 - oh- ;zî hio 10- + H+ 1 

Grupa IO se întîlneşte în cationul IO + , în care iodul este trivalent. Se 
cunosc compuşii (IO) 2 (S0 4 ), (I0) 2 0. Iodul pozitiv este conţinut în com¬ 
puşii organici din care poate fi înlocuit printr-un metal : 

CH 3 - C,Hj - SO,I + KOH = CH 3 - C S H 4 - S0 2 IC + HIO 

Iodul trivalent pozitiv există în iodozobenzen R—I =0, în iodoxibenzeii 
B-IO t . 

__ Din punct de vedere chimic, iodul se aseamănă cu bromul şi clorul, 
însă este mai puţin activ ; aceasta rezultă din electronegativitatea să 
care este inferioară în raport cu a altor halogeni. Potenţialul normal de 
oxido-reducere al iodului la 25°C este : 

I, + 2c- — 21- E 0 = 0.5355V 

If + 2c- Z= 31- = 0,536 V 

Potenţialul normal de oxido-reducere este suficient ca iodul să fie 
un reactiv destul de oxidant. Iodul poate fi oxidat la treptele +1, +3, 
+5i +7._ 

In stările +1, +0 şi +7 formează anioni oxigenaţi stabili, in caro 
legătura iod—oxigen este covalenţă. 

Molecula de iod se dismută şi hidrolizează cu a,pa formînd acidul 
hipoiodos HIO, instabil şi nedisociat numai în mediu alcalin, cînd dispar 
ionii de hidrogen din echilibrul al doilea : 

h 7=7 1+ + 1- ; 1+ + I- + H+ + Ho- 7ZZ I- + H+ + HIO 

Dismutaţia are loc şi în mediu anhidru, cu condiţia ca 1“ şil+ să fie anga¬ 
jaţi în complecşi stabili sau săruri insolubile. 
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Iodul pur reacţionează eu hidrogenul în mod reversibil şi cu o viteză 
măsurabilă pe la 200°C : 


H„ + I. ^=î 21- + 2H 

Deşi nu reacţionează cu oxigenul direct, prin descărcări electrice s-au 
obţinut compuşii I 4 0 9 şi I 2 O s , iar prin acţiunea emanaţiei de radiu oxidul 
l 2 O s . Aceşti compuşi se formează datorită acţiunii ozonului format în 
prealabil. Iodul este oxidat la anhidridă iodică de dioxidul de clor, acizii 
oxigenaţi ai clorului, acidul azotic şi la I 2 0 4 de acidul sulfuric concentrat. 
Iodul se aprinde în contact cu fluorul formînd pentafluorură de iod, iar 
cu clorul şi bromul formează ICI, IC1 3 , IBr. Aici este vorba de o oxidare 
a iodului de un element mai elcctronegativ decît el. Se combină cu telurul 
form nd tetraiodură de telur. 

Fosforul, arsenul şi antimoniul formează compuşii exotermi : PI 2 , PI 3 , 
PI 6 , AsI 3 , AsIj, Sbl 3 , Sbl 5 . Siliciul formează la roşu tetraiodura de siliciu. 

Iodul nu reacţionează cu sodiul din cauza unei pături protectoare, 
iar cu potasiul reacţionează violent. Cu celelalte metale iodul reacţionează 
la temperatura obişnuită fără a rezulta necesar iodura superioară (Aul, 
Felj). Reacţionează cu pentaclorura şi pentabromura de fosfor (I a. A. 
F i a 1 k o v — 1949). Iodul formează produşi de substituţie sau de adiţie 
cu compuşii organici în absenţa apei sau poate în prezenţa urmelor de apă. 

Iodul este un catalizator în mediu anhidru şi apos, în chimia minerală 
şi organică. Iodul catalizează reacţiile de halogenare prin substituţie în 
prezenţa fierului. Se formează intermediar clorură sau bromură de iod. 
Iodul catalizează procesele de oxidare (benzen în fenol) sau de sulfonare 
(andina la tiodifenilamină). Iodul uşurează sulfonarea unor compuşi aro¬ 
matici (V. A u g e r — 1921). Localizează grupa S0 3 II, de exemplu în 
poziţie orto in acidul benzoie. De asemenea este un foarte bun agent de 
condensare. Iodul are rolul de antioxigen şi inhibă mulţi catalizatori orga¬ 
nici şi minerali. în prezenţa apei, sistemul se complică, deoarece apar 
speciile I", IO", HIO şi chiar IO : ;. Dacă la acestea se adaugă reglarea 
pH-ului cu modificarea potenţialelor de oxido-reducere rezultă că 
posibilităţile do acţiune sînt foarte variate. 

Hidroliza iodului este ea însăşi un proces complex, însă cum rezultă 
din determinări cinetice, dacă se face abstracţie de ionul 1+ prezent şi sol- 
vatat din reacţia : 


i, ;=? i+ + i- 

atunci procesul poate fi rezumat la : 

h + h 2 o i- + HIO + H* 
care cu un exces de iod devine : 
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Aceste echilibre arată că starea iodului în soluţie apoasă este modificată 
de ionii I~ aduşi de ioduri, de ionii H + şi HO - dintre care ultimii determină 
disocierea acidului hipoiodos : 

hio io- + H+ 

Iodul în aparenţă nu reacţionează cu apa oxigenată care pierde oxigenul 
în contact cu iodul. Iodul oxidează hidrazina complet, în mediu alcalin 
in prezenţa impurităţilor metalice (Cu) : 

H.N-NH, + 21, N, + 41“ + 4H+ 

Eeacţia reprezintă un mod de dozare a hidrazinei. Hidrogenul sulfurat 
este oxidat la sulf în prezenţa alcoolului, piridinei şi a urmelor de apă, iar 
în mediu alcalin sulful este oxidat la acid sulfuric din cauza dismutaţiei 
iodului: 


l a + H,s izn 2H+ + 21- + s 

Sulfiţii neutri sau acizi sînt oxidaţi în soluţie apoasă de iod la sulfaţi şi 
sulfaţi acizi: 

SO|- + I s + H,0 SO;- + 2H+ + 21- 

SOjH- + I 2 + H.O S0 4 H- + 2H+ + 21“ 

O reacţie foarte importantă din punct de vedere analitic este oxidarea 
tiosulfaţilor la tetrationaţi : 

2 s 2 o|- + i 2 ;=rr s.og- + 21 - 

Întrucît în viteza de reacţie experimentală intră ionii I", Lf şi complexul 
S 2 0 3 I~ rezultat din combinarea ionilor S 2 0|“şil+, ST. Hofmann — 
Rany (1949—1950) a imaginat următorul mecanism, care este un exemplu 
de complexitate a fenomenelor chimice aparent simple : 

S 2 0|- + 1+ -( * s 2 0 3 l- reacţie rapidă 

S 2 0 3 I - + S 2 0| _ = S 4 Og- + I" reacţie lentă asociată cu : 

1+ 4- I- I 2 

I- + I« I 3” 

S 2 0 3 2 - + I 3 - ^ S 2 0 3 I- + 21- 

Azotiţii sînt oxidaţi în mediu netru sau slab alcalin la azotaţi. Fosforul 
este „oxidat” violent de iod cu formare de pa, PI 3 , PI 6 . Iodul oxidează 
arsenul şi stibiul, acidul hipofosforos şi fosforos, acidul arsenos : 

HAs0 2 + I- + 2H 2 0 H 3 As0 4 + 2H+ + 31- 
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Trisulfura de diarsen în mediu puternic alcalin este oxidată de iod la 
arsenat şi sulfat (H. F. F r o s t — 1944). Iodul acţionează asupra azo¬ 
turilor degajînd azot şi asupra sulfocianuxilor (E. A b e 1 — 1952), formînd 
iodura de cianogen : 

2N t - + I, = 21- + 3N, 

CNS- + 41, + 4H,0 = CNI + SOj- + 71“ + 8H+ 

Amoniacul foarte diluat reacţionează cu iodul după reacţia 
2NH, + I, f=ţ NH,I -f XH, I 

pe cînd in mediu concentrat are loc o oxidare completă a amoniacului : 

2NH, + I, = H 4 N, + 2H+ + 21- 

în soluţie apoasă, iodul are acţiune oxidantă asupra substanţelor organice. 

Proprietăţi fiziologice. Iodul are o acţiune antiseptică, iritantă, care 
se moderează prin diluţie. Se cunoaşte tinctura de iod (iod : alcool = 
= 1 :10) stabilizată cu iodură de potasiu sau glicerina iodată. Activi¬ 
tatea iodului creşte cînd pH-ul creşte. Acţionează asupra barilului coli, 
streptococului şi stafilococului. 

Intern se administrează (0,05—0,2 g în 24 ore) ca iodură lipsită de 
iodat, ca tinctură de iod diluată cu glicerina sau mult lapte, combinaţii 
cu iodul, produşi de inserţie în proteine sau liidraţi de carbon. 

Sa foloseşte în tratamentul tuberculozei pulmonare, scrofuloză, guşă, 
reumatism, afecţiuni gripale. în doză mare, produce vomă şi diaree. în 
exterior acţionează ca vezicant. 

Recunoaştere şi determinare. încălzind la roşu compuşii care conţin 
iod cu oxid de calciu şi puţină clorură de mercur (II) în tub închis, aceştia 
se colorează în roşu. Sublimează pe pereţii reci iodura de m-rcur (II) roşie. 
Iodul liber se poate recunoaşte prin culoarea lui în dizolvanţi organici. 
După H. H. Hlaaiwetz (1867) se poate recunoaşte în amidon milio¬ 
nimea de y în 5 cm 3 . Iodul liber poate fi titrat volumetric cu . iosulfat do 
sodiu (Sch wartz — 1853). Iodul poate fi pus în libertate din ioduri 
de clor, de brom sau de derivaţi oxigenaţi ai halogenilor in mediu acid. 
Din ioduri poate fi oxidat la iod elementar cu o sare de fier (111) cu apă 
oxigenată în mediu ucid sau cu un amestec de acid boric şi dioxid de mjn- 
gan. 

Întrebuinţări. Iodul se întrebuinţează în chimia analitică şi in chimia 
organică prep’arativă. Sub formă de diferite preparate serveşte la comba¬ 
terea guşei. Tinctura de iod se foloseşte la dezinfectarea, rănilor. Unele 
preparate cu iod ca iodoformul CIII 3 şi sozoiodolul (C 8 II,1,OTTS0 3 I1 acid 
diiod-p-fenolsulfonic) se folosesc la tratarea rănilor, deoarece acţionează 
ca dezinfectanţi şi accelerează vindecarea acestora. 
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COMBINAŢIILE IODULUI CU HIDROGENUL 

Acidul iodliidric. Acidul iodhidric a fost bănuit de B. Courtois 
in anul 1813. Cu un an mai tirziu el a fost preparat şi caracterizat de 
J. Ii. Gay-L u s sa c. 

Stare 'naturală. Acidul iodhidric nu se găseşte liber în natură decît 
in emanaţiile vulcanice. Sub formă de ioduri se găseşte în : iod-argirită 
Agi, iodobromită AgI+2Ag (CI. Br), marshită Cui, miersită (Ag, Cu) I, 
bustamentită Pbl 2 , coccinită Hgl., etc. Ca iodură de sodiu se găseşte în 
salpetrul de Chile (maximum 0,1%), ca iodură şi iodat se găseşte în fos- 
forite, dolomite, calcite, şisturi argiloase şi bituminoase, cărbuni de pă- 
mint, graniţe, ape petroliere. Ca ioduri alcaline, alcalino-pămîntoase, 
ca diiodură de magneziu este foarte dispersat mai ales în apa mărilor actu¬ 
ale sau fosile. 

Preparare. Acidul iodhidric gazos se obţine prin reacţia directă dintre 
hidrogen şi iod. Hidrogenul este trecut peste iod topit intr-un tub încălzit 
la cel puţin 200—300°C în prezenţa buretelui de platină drept cataliza¬ 
tor (azbest platinat) : 

H. + I,(S) — 2HI MI =. - 12 kcal 

Iodul nereacţionat se condensează. Hidrogenul se separă condensînd aci¬ 
dul cu zăpadă carbonică. 

Acidul iodhidric nu poate fi obţinut prin acţiunea unui acid nevo¬ 
latil asupra unei ioduri ca în cazul acidului fluorhidric şi clorhidric. Aceas¬ 
ta pentru faptul că la temperatura de reacţie, acidul iodhidric este par¬ 
ţial disociat şi fiindcă, avînd un caracter reducător, reduce acizii respec¬ 
tivi. în cazul acidului sulfuric au loc reacţii de reducere pînă la hidrogen 
sulfurat : 

KI + H..SO, = III + KIISOj 
8III + H-SOj _ HjS 4ILO + 41» 

O soluţie apoasă de acid iodhidric (50%) se obţine trecind un curent de 
hidrogen sulfurat printr-o soluţie saturată de iod în apă : 

h 2 s + i» = 2H+ -f 21- + s 

Se filtrează sulful, iar excesul de hidrogen sulfurat este înlăturat prin 
încălzire. Dacă se foloseşte iodură de cupru (I), in locul iodului, se filtrează 
sulfura de cupru (I) şi se obţine o soluţie apoasă de acid iodhidric : 

H,S + 2CuI = 2HI + Cu.S 

Sulfiţii sînt oxidaţi de iod la sulfaţi, rezultînd de asemenea acid iodhidric : 
HjSOj + I 2 + IIjO - 2HI + IL.SO, 

Diiodură de bariu se poate descompune cu hidrogen sulfurat diluat. Un 
acid iodhidric impur amestecat, cu iod şi cu produşi organici volatili se 
obţine încălzind iodul cu diferiţi compuşi organici. 
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Hidroliza unor ioduri nemetalice a dat cel mai bun rezultat. S-au 
folosit triiodura şi pentaiodura de fosfor, care reacţionează cu apa sau cu 
o soluţie de acid iodhidric. Mai practic se lasă să acţioneze apa asupra 
unui amestec de fosfor roşu şi iod : 

P 4 + 10I 2 + 16H 2 0 = 4H 3 P0 4 + 20HI 

Totdeauna trebuie să se întrebuinţeze un exces de iod pentru a rezulta 
pentaiodura de fosfor care formează cu apa acid iodhidric : 

pi 5 + 4H 2 0 = h 3 po 4 + 5HI 

Dacă iodul nu este în exces, atunci se formează numai triiodură de fos¬ 
for, care cu apa formează acid iodhidric şi acid fosforos. Acesta se dispro- 
porţionează cu formare de hidrogen fosforat, care reacţionează cu acidul 
iodhidric, formînd iodură de fosfoniu care sublimă pe părţile reci ale apa¬ 
ratului astupînd tubul prin care se degajă acidul iodhidric (L. Meyer- 
1887, L. Maquenne — 1893) : 


pi 3 + 3H 2 0 =- Ii 3 P0 3 + 31 ir 
4H 3 P0 3 - 3H 3 P0 4 + PH 3 
PH 3 III = PH 4 I 

Vaporii de iod antrenaţi de curentul de acid iodhidric sînt reţinuţi de 
către puţin fosfor roşu care se află într-un tub în formă de U aşezat între 
vasul în care are loc reacţia de formare şi cel de culegere. 

Acidul iodhidric gazos obţinut prin metodele de mai sus conţine tot¬ 
deauna vapori de apă şi vapori de iod. Vaporii de iod se mai pot reţine 
într-o soluţie concentrată de acid iodhidric sau diiodură de calciu. Pentru 
a-1 usca se trece peste diiodură de calciu anhidră sau acid metafosforic. 
Acidul iodhidric gazos atacă mercurul la rece, deci nu poate fi manevrat 
în prezenţa acestuia. 

Proprietăţi jizice. La temperatura ordinară, acidul iodhidric este un 
gaz incolor, cu miros înţepător şi sufocant, care fumegă în aerul umed. 
Densitatea sa teoretică este 4,415 în raport cu aerul. Cea experimentală 

oscilează sub 120°C în jurul acestei 
Tabelul 34. Disociere» termică a iii valori, indicând o slabă asociere. Peste 

--180°C începe disocierea care devine 

t. e o | 283 j 356 : 445 | 530 j 1020 vizibilă prin apariţia vaporilor de iod 
| j | I j violeţi (tabelul 34) : 

%dis.| ‘o I 19,5 I 22 I 25 I 33 2HI I 2 + H, 

Acidul iodhidric gazos este diamagnetic. Eăcit la 0°C şi sub presiunea de 
4 atm, acidul iodhidric se condensează într-un lichid incolor, care fierbe 
la —35,38°C şi se solidifică la —49,4°C. 

Acidul iodhidric lichid este incolor, însă lumina îl descompune puţin 
colorîndu-1 în violaceu, iar urmele de apă, în brun. Variaţia termică a 
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energiei superficiale între — 48 şi — 37°C are valoarea medie :- d v 1 — = 

= 1,99 apropiată de 2,12—2,27, ca pentru un lichid neasociat. Tempera¬ 
tura sa critică este 150,5°C. Acidul iodhidrie lichid posedă o slabă conduc- 
tibilitate electrică, de ordinul 0,2 • 10“ 6 fl _1 . 

Acidul iodhidrie solid incolor, cu aspectul zăpezii, există în trei forme 
cristaline cu două puncte de tranziţie la —203°C şi —148°C. Acidul iodhi- 
dric lichid este un dizolvant pentru multe corpuri eombinîndu-se uneori 
cu ele. Cu disulfura de carbon se amestecă în toate proporţiile dînd o 
soluţie violetă. Multe substanţe organice care conţin sulf, oxigen, azot se 
dizolvă în acid iodhidrie dînd soluţii conductibile (D. Macintosh — 
1908). Unele prezintă o asociere în acidul iodhidrie (acidul acetic). Apa 
la 10°C şi presiune normală poate dizolva circa de 425 ori volumul său de 
acid iodhidrie. Căldura de dizolvare atinge un maxim pentru o moleculă 
de acid dizolvată în 500 molecule de apă şi are valoarea 19,2 kcal. Prin 
analiza termică a sistemului apă — acid iodhidrie S. U. P i c, k e r i n g 
(1893) a tras concluzia că există trei hidraţi : III • 4H 2 0 care se topeşte 
la —36,5°C, HI • 3H 2 0 care se topeşte la —48°C şi HI • 2H 2 0 care se 
topeşte la —43°C. 

Fierberea soluţiilor apoase a fost amplu studiată (J. P. Carri er e— 
1926). Curbele care reprezintă compoziţia vaporilor şi a lichidului (fig. 54) 
arată că la presiune obişnuită soluţia fierbe la 127 C ’C, cu o compoziţie de 
57% HI. Este deci vorba de un azeotrop. 

Proprietăţi chimice. Acidul iodhidrie este un acid monoprotic. El 
nu este aşa de puternic ca acidul bromhidric şi elorhidric. Soluţia de acid 
iodhidrie reacţionează normal cu metalele active, oxizii, hidroxizii şi 
carbonaţii spre a forma ioduri. Este un reducător energic. Potenţialul 
de oxido-reducere I~/I 2 este independent de pU, în timp cc pentru multe 
sisteme el creşte cînd pH-ul descreşte. La 
p II =■ 0, I - va fi foarte reducător. El reduce 
acidul sulfuric, azotic, decolorează permanga- 
natul dc potasiu etc. Din contră, la pH 14, 
iodul devin, foarte oxidant. Acidul iodhidrie 
lichid reacţionează violent cu argintul, mercu¬ 
rul, cuprul, staniul, aluminiul, metalele alca- 
liue, oxizii de cupru şi peroxidul de magneziu. 

O serie de metale şi săruri nu sînt atacate. 

Ac!.' 1 iodhidriegazos şi pur este stabil în 
absenţa luminii, însă aşa cum s-a văzut se 
disociază prin ridicarea temperaturii. S-a măsu¬ 
rat viteza de descompunere şi de recombinare 

a acidului iodhidrie gazos, arătîndu-se că recombinarea se face cu o 
viteză m?.i oare (A. P k n e 1 o u x — 1955). Energia de activare este 
45,9 kcal,'mol (X. F. Bright şi E. P. H a ger t y — 1947). 



14 — Tratai do cliimie anorganici — voi. II 
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Acidul iodliidric este sensibil la lumina solară descompunîndu-se in 
timp, total. M. T r a u t z şi B. Sclieifele (1920) au arătat eă partea 
activă asupra acidului iodhidric din spectrul ultraviolet se găseşte între 
0,22 şi 0,30 g, adică o regiune generatoare de hidrogen. Folosind radiaţia 
X = 2537 A, D. Williams .şi A. O g g au determinat constantele de 
viteză şi au propus următorul mecanism : 

H« + HI = H. + I 1 (1); 1P + I s = HI + I 1 (2) 

cu raportul constantelor KJh\ — 3,5. Acest rezultat ea şi bilanţul termic 
al reacţiei de sinteză a acidului iodliidric arată că nu este vorba de un 
mecanism în lanţ ramificat (.1. Franck şi H. Hulin — 1927). 

Fluorul acţionează violent asupra acidului iodliidric gazos formînd 
trifluorura de iod. C'ind fluorul este iu exces se formează pentafluorura 
de iod. Clorul şi bromul reacţionează asemănător formîndu-se ICI, IC1 3 , 
IBr. Halogenul se transformă în liidracid : 

2111 X. 2IIX + i. 

Constantele de echilibru K u — IO 31 şi K, Sf =2,5.10 10 arată că reacţia 
este totală. In cazul acţiunii oxigenului asupra acidului iodhidric gazos : 
4H1 -I O, 211.0 -f 21, A/f = 2 • 55 kcal 

constanta de echilibru este K.,-- ~ 2 • 10 *, ceea ce arată că acţiunea sa 
este foarte lentă. 

Iodul poate fi scos din soluţie prin adăugare de argint fin divizat 
sau bucăţi mici de tablă de cupru sub formă dc iodură dc argint sau io- 
dură de cupru (1), care sînt insolubile. O scrie de cloruri (S 2 C1 2 , PC1 3 , 
SbCl» AsClj, SiClj, TiCl 4 etc.) îl transformă în ioduri sau cloroioduri. Cu 
fosforul alb formează triiodură de fosfor şi iodură de fosfoniu. Acidul 
iodhidric gazos reduce o scrie de combinaţii ale sulfului (S 2 C1 2 , SC1 2 , S0 2 , 
SO, SOCl 2 , SO.CU, II..SO,) : 

SOXl s + 6111 = 21 ICI + 2IljO + S + 3I S 
SCI. + IIII - H.S + 21. + 2 HC1 

Acidul iodhidric gazos reacţionează cu borurile, siliciurile, carburile for- 
mind iodurile pure. anhidre. Cu amoniacul formează iodură dc amoniu 
şi o serie de amoniacaţi ai acesteia, iar cu fosfina formează iodură de fos¬ 
foniu. 

Oxidarea soluţiei de acid iodhidric de către oxigen este practic totală 
(*»• = 10 4o ’ B ) : 

-II- -f 4H^ |0 2 = 2H a O + 2I 2 

Ozonul oxidează la temperatura ordinară acidul iodhidric iar oxigenul 
născînd formează apă oxigenată : 

o 3 -f 2HI = o 2 + h 2 o + i 2 
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Apa oxigenată oxidează acidul iodhidiic la iod, reacţie pentru care 
E. A b e 1 (1928) propune un mecanism in două etape, mult .discutat 
(J. W ei s s — 1947) : 

H 2 0 2 + 2H+ + 21- = 2IL.0 + I 2 
I 2 + H 2 0 2 = 2H+ + 21- + O. 

Acizii oxigenaţi oxidează uşor acidul iodhidric. De exemplu, acidul doric 
reacţionează practic complet : 

HC10 3 + 6HI = HCl + 3H 2 0 + 3I 2 

Oxizii de azot N 2 0 şi NO sînt reduşi de acidul iodhidric la amoniac 

N 2 0 + 10HI = 2NH+ + 21-i+ţHjO + 4I 2 

Azotiţii sînt reduşi pînă la oxid de azot şi acidul azotic la acid azotos, 
după un mecanism dat de E. A b e 1 (1950) : 

HNO, + HI = NO + 1/2 I 2 + H 2 0 
HN0 2 + 2HI = HNO a + I 2 + H,0 

Soluţia de acid iodhidric dizolvă sulfurile de plumb, cadmiu, bismut, 
mercur şi argint (I. M. Korenman - 1946). 

Cu argintul, staniul şi plumbul se formează compuşi de adiţie între 
iodura formată şi acidul iodhidric. Aproape toate substanţele organice 
încălzite în tub închis cu acid iodhidric la 250—300°C suferă un proces 
de hidrogenare profundă. 

Ioduri. Acidul iodhidric fiind un monoacid formează săruri dc 
tipul MI numite ioduri. Este un acid puternic, întrucît la neutralizare 
degajă o cantitate de căldură normală. Iodurile se pot prepara prin neu¬ 
tralizare, prin acţiunea acidului asupra unui oxid sau carbonat, prin dizol¬ 
varea metalului în acid, prin dublă descompunere cu precipitare, reduce¬ 
rea iodaţilor cu fier şi sinteză directă (Fe, Ni, U, Mg, Al). Iodurile me¬ 
talice sînt compuşi cristalini, coloraţi mai intens decît clorurile şi bromurile. 
Astfel, iodura de argint este galbenă, iodura de cupru (I) este albă, iodura 
de mercur (II) roşie sau galbenă, triiodura de cesiu roşie şi heptaiodura 
de cesiu neagră. Solubilitatea scade în şirul iodurilor de Na, K, Ba, Sr, 
Ca, Mg şi în şirul Zn, Cd, Au, Pb, TI (I), Cu (I), Ag, Hg (I). Iodura 
de sodiu se prepară pe baza reacţiilor : 

31. + 6NaOII = 5NaI + NalO, + 3H 2 0 
2NaIOj + 3C = 2XaI + 3CO. 

Reducerea arc loc cu cărbune de lemn. La temperaturi de peste 65°C 
cristalizează sarea anliidră. Sub această temperatură cristalizează un 
diliidrat, iar la temperatură joasă un pentahidrat. Iodura de sodiu se 
topeşte la 661°0 şi fierbe la 1300°C. Este solubilă în apă (la 20°C se dizolvă 
179 g Nai in 100 g apă) şi uşor solubilă în alcool absolut. 
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Iodura de potasiu se prepară prin metoda de mai sus sau pe baza 
reacţiei : 


4K 2 C0 3 + Fe 3 I 8 - 8KI + Fe 3 0 4 + 4C0 2 


Ba se topeşte la 677°C şi fierbe la 1325°C. Se dizolvă în apă (la 20°C se di¬ 
zolvă 144 g KI în 100 g H 2 0). Este solubilă în alcool metilic şi etilic. 

Cristalizează într-o reţea de tip clorură de sodiu următoarele ioduri : 
Lil, Nai, KI, Rbl, NH 4 I şi « — Agi. în reţea de tip clorură de cesiu 
cristalizează iodurile : (3 — Csl, NH 4 I şi T1I. în reţea de tip blendă (ZnS) 
cristalizează următoarele ioduri : Cu 2 I 2 şi Agi ; în reţea de tip wiirtzit 
cristalizează Agi. într-o reţea hexagonală stratificată cristalizează iodu¬ 
rile : Cd.I 2 , Pbl 2 , CoI 2 , Mgl 2 şi Cal 2 . Cristalizează în reţea cubică mole¬ 
culară iodurile : Snl 4 şi Gel 4 . iîe asemenea şi Hg 2 I 2 formează o reţea mole¬ 
culară. în cadrul iodurilor PI 3 , Asl 3 , Sbl 3 , Bil 3 are loc o trecere de la o 
reţea moleculară la una stratificată. 

Formarea iodurilor are loc cu o contracţie mai mică de volum decît 
la celelalte halogenuri. Rezultă diferenţe mari de volum molecular între 
ioduri şi celelalte halogenuri, ceea ce explică de ce iodurile dau o serie 
lacunară de cristale mixte cu clorurile şi bromurile aceluiaşi metal. Iodu¬ 
rile se topesc mai uşor decît clorurile şi bromurile şi fără descompunere 
în atmosferă inertă. Fluorul, clorul şi bromul acţionează asupra iodurilor 
deplasînd iodul. Astfel, reacţiile cu clorul şi bromul şi cu acizii clorhidric 
şi bromhidric au constantele de disociere şi căldurile de reacţie următoare : 


Cl 2 + 21- ^=zî 2C1- -I- I 2 K = IO 26 
Br 2 + 21- ;z=f 2Br- + I 2 K = IO 16 

2KI + Cl 2 = 2KC1 + I 2 AH = - 39 kcal 

2KI + Br 2 = 2KBr + I 2 AH = — 24,6 kcal 

KI + HC1 - KC1 -f HI A H = 6,7 kcal 

KI + HBr = KBr -f HI AH = 3 kcal 


Aceste date arată că acidul clorhidric şi bromhidric nu deplasează acidul 
iodhidric din ioduri. Iodul este deplasat din ioduri de peroxizii minerali 
şi de anhidridele acizilor minerali (Sb 2 0 3 , Sn0 2 , Ti0 2 ete.).Cu dioxidul 
de azot iodurile sînt transformate în azotit şi azotat sau în prezenţa oxi¬ 
genului numai în azotat : 


N 2 0 4 + 0 2 + 2KI = 2KN0 3 + i 2 

Acidul percloric eliberează iodul la 135°C din iodura de potasiu conform 
reacţiei : 

9HC10 4 + 8KI = 8KC10 4 + 4I 2 + HC1 + 4H 2 0 

în multe circumstanţe ionul I - are un caracter reducător. Astfel soluţiile 
de ioduri au un caracter alcalin în contact cu aerul şi se colorează : 

2i- + h 2 o + 1/2 o 2 = 2HO“ + i 2 
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€u ozonul în soluţie iodurile reacţionează conform reacţiilor (G. Gud¬ 
ron şi M. Prettre — 1936) : 

i + 20 3 = io- + o 2 

IO- + 2I~ + 2H+ io- + I 2 + H a O 

Iodurile reacţionează şi cu peroxidisulfaţii (J. M. Kolthoff şi I. K. 
AI i 11 e r — 1951) : 

2S 2 0g“ + 41- - 4SO'j- + 2I 2 

Sărurile de fier (III) sînt reduse la săruri de fier (II) : 

2Fe 3 + +21- i=Z! 2Fe*+ + I 2 

Iodurile reduc sărurile de cupru (TI) la săruri de cupru (I), acidul arsenic 
la acid arsenos, hexacianoferatul (III) de potasiu la liexacianoferat (II): 

21- + 2Cu 2 + 2Cu+ + i 2 
31- + H 3 As 0 4 + 2H+ H 3 As0 3 + I~ + H 2 0 
21- + 2 [Fc(CN) 6 ] 3 - ;=? I 2 + 2 [Fc(CN) 6 1 4 - 

Permanganatul de potasiu oxidează iodurile la iodaţi în soluţie neutră 
cantitativ : 


2MnO- + I- + H 2 0 = IO- + 2Mn0 2 + 2HO“ 


Ilipocloriţii, azotiţii, cloraţii, cromaţii precipită iodul din ioduri la un 
/>H scăzut. 

Iodurile formează compuşi de adiţie : Asl 3 • 3S 8 ; Sbl 3 • 3S 8 ; CI 2 = 
= CI 2 • 4S 8 . Există ioduri duble care pot fi considerate combinaţii com¬ 
plexe derivate de exemplu de la acizii : 

H[AgI 2 ], H[HgI 3 |, 11 [Snl 3 |, H 2 IPtI 6 J • 9H 2 0, IITeI 5 • 8H 2 0 etc. 

Prin asocierea ionului I cu un halogen se obţin poliioduri şi haloge- 
noioduri. Formarea acestor complecşi explică solubilitatea marcată a 
iodului în soluţii de halogenuri metalice. Dintre poliioduri au fost obţinute 
săruri care derivă de la ionii I 3 “, Lf, I 7 ~, I 9 ~ prin agitarea la rece a unei 
ioduri cu iod în exces. Ionul 1“ tinde să coordineze uşor molecule de iod. 
Existenţa echilibrului : 

KI + I 2 KI 3 sau i- + I 2 iv¬ 
eşte dovedită de solubilitatea iodului în ioduri, de măsurări crioscopice, 
de conductibilitatea mai mică a soluţiilor de ioduri care conţin iod, de 
spectrele de absorbţie. în dizolvanţi organici asocierea este şi mai puter¬ 
nică. 
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Recunoaştere şi determinare. Ionul I poate fi determinat gravimetric 
sub formă de iodură de argiut : 


KI + AgNO, = Agi + UNO, 

in soluţie azotică. Solubilitatea sa este practic nulă (3 -IO -6 g/l). Trebuie 
să se lucreze în soluţie diluată pentru a reduce adsorbţia sării de argint 
solubile pe precipitat. Iodura de paladiu (II) este roşie brună şi puţin 
solubilă în apă. Iodura de plumb (II) galbenă este solubilă în apă la cald 
şi precipită la rece ca paiete aurii. Iodura de mercur (II) roşie este solu¬ 
bilă în exces de iodură. Iodurile pot fi oxidate la iod liber de acidul azotos, 
apa de clor sau brom. Iodul format poate fi titrat eu tiosulfat în prezenţa 
amidonului ca indicator. 

întrebuinţări. Iodura de sodiu este folosită în medicină. Iodura de 
potasiu se foloseşte în terapeutică deşi acţionează nefavorabil asupra inimii. 
Se mai foloseşte în industria fotografică şi la prepararea altor combinaţii 
cu iodul. Iodura de amoniu se foloseşte şi ea in terapeutică. Acidul iodhi- 
dric contribuie la lămurirea constituţiei multor substanţe organice. Fiind 
un produs de laborator, acidul iodhidric are întrebuinţări limitate. 


COMBINAŢIILE OXUiEXATE ALE IODl LEI 


Cei mai. importanţi compuşi oxigenaţi ai iodului sînt conţinuţi în 
tabelul 35. Se observă apariţia sărurilor de iod (I) şi iod (III) precum şi 
numărul mare de acizi periodici bine caracterizaţi. Această serie de acizi 
periodici scoate totodată în evidenţă necesitatea unei nomenclaturi siste¬ 
matice în chimia minerală. 

Iodul formează combinaţii cu caracter salin în care funcţionează ca 
element electropozitiv monovalent. Existenţa ionului I + care apare în 
echilibrul : 


h zzî i+ -t i- 

solvatat sau pur ca ion monontomic trebuie admisă pentru a explica pro¬ 
prietăţile ionice ale soluţiilor de iod. Concentraţia şi stabilitatea ionilor Iv¬ 
eşte mică deoarece iodul posedă şase electroni in stratul O. Conductibilitatea 
foarte mică a iodului topit se explică prin acest echilibru, mult deplasat spre 
stingă. în apă concentraţia I + este mică din cauza combinării cu HO'\ 
în dizolvanţi inerţi donori de electroni (ce conţin azot sau oxigen) care 
completează octetul ionului I + printr-un dublet, acest ion se stabilizează 
şi concentraţia creşte. Apa îl stabilizează ca [IOH 2 ] + , piridina ca [IPy] % 
[IPy 2 ] + etc. Soluţiile alcoolice de iod sînt eonductibile datorită acestei 
stabilizări şi creşterii concentraţiei formelor ionice. în piridină iodul şi 
piridina migrează la catod (G. IvOrtu m şi II. W i 1 s k i — 1953) : 


I, + nPy ;z=f [IPy„J -f I- 
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Tabelul 33. Compuşii oxigenaţi ai iodului 


Gradul «le 
uxidare 

Oxizii 

i 

Acizii 

Sărurile 

1 

I necunoscut 

UIO acid monoxiiodic (I) sau 
hipoiodos 

Iodat i (I) sau liipoiodiţi 
MelO, săruri de iod (I) sau 
săruri hipoiodoase 

a 

• necunoscut 

! necunoscut 

săruri de iodozil sau săruri 
de iod (III) 

4 

! I 2 0 4 iodat de 
iodo/.il, I 4 O a 
iodat iodos 


- 


| IoO;, demipenta- 
| oxid de iod 

. IIIO 3 acid trioxoiodic (V) 

Iodaţi (V) MelO., 

Derivaţi de iodil IO„F 

7 

I necunoscut 

| Acizi periodici III0 4 
tetraoxoiodic (VII) metape- 
riodic 

kio 4 



' II 4 I.,O 0 enneaoxidiiodic (VII) 
dimezoperiodic 

k 4 i 2 o 9 



1 II 3 IO s pentaoxoiodic (VII) 
mezopcriodic 

Ag 3 10 5 



II.-IO* liexaoxoiodic (parape- 
j riodic) 

Ca 5 (I0 3 ) 2 



i II 6 I0 6 lieptaoxoiodic (VII) 
(ortoperiodic) 



Concentraţia în mediu solvatat este atît de mare incit poate schimba ionii 
H + ai unei răşini sulfonate ES0 3 H (Amberlit IE 100 H) : 

HSOjH + I+ b ZZ! RSOjI + Ii i- + dizolvant 

Dintre combinaţiile iodului monorulent pozitiv prezintă un caracter 
ionic pronunţat cele ce aparţin tipurilor IPy 2 X unde X = nitrat sau per- 
clorat şi IPyX unde X - nitrat, acetat, benzoat. Combinaţiile iodului 
monovalent pozitiv cu anioni puternic polarizabili ca ICX, ICXO, ICXS, 
au un caracter mai covalent. 

Aceste combinaţii se obţin in soluţii de dizolvanţi organici (eter, 
cloroform etc.), de obicei prin dublu schimb. De exemplu : 

AgCNO + 1 . = Agi + ICNO 

Tratând un carboxilat de argint pulverizat şi sub formă de suspensie în 
benzen cu o soluţie de iod în benzen, la rece, are loc reacţia (A. Sim o- 
n i n i — 1893, C. Prevost — 1933): 


2Ag(RC0 2 ) + I. = Agi + I [Ag(RCO s ) 2 ] 
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în acelaşi mod M. I. Dsciakow (1934) a realizat reacţia dintre 
iod şi azotat de argint : 

AgNOj + 1,=. Agi INOj 

Trecînd soluţia de azotat de iod printr-o răşină schimbătoare de ioni şi 
eluînd-o cu acid sulfuric se obţine I 2 S0 4 (T. K i k i n d a i — 1956). 

Percloratul de iod ([CIO,. 2BLO) se formează intermediar în reacţia : 

AgClO, + i, = Agi + ICIO, 

şi se descompune în soluţie eterică în exces de AgOlO, (M. G o m b e r g— 
1923) : 

ICIO, + AgClO, = Agi + 2CIO, 

Cianura de iod se formează trecînd un curent de clor printr-o soluţie 
ce conţine iod şi ioni CN - (E. Z m a c z y n s k i — 1926). Trat.înd sărurile 
de argint cu iod în cloroform sau piridină se formează după proporţia 
piridinei doi compuşi, conform reacţiilor (H. C a r 1 s o h n — 1932) : 

AgX + Py + I. = Agi 4- (IPy)X 
Ag.\ + 2Py + I, = Agi + <IPy,)X 

Se cunosc astăzi numeroşi compuşi în care X este un radical organic, 
azotat, perclorat, sulfat şi acetat : IPyX0 3 , I(Pv 2 )X0 3 , I(Py 2 )C10 4 , 
I(Py 2 )C 2 il 3 0 2 . Aceste combinaţii tratate cu hidroxizi, trec în oxidul de 
iod sau produşii de disproporţionate ai hidroxidului instabil : 

2(IPy)X + 2KOH = 2IPyOH + 2KX = (IPy),0 + H,0 + 2KX 

Sărurile iodului monovalent pozitiv liidrolizează şi se transformă în 
acid iouic : 

IPv.NO, - IIOH = IPyOH + PyHNOj 
SIPyOH 21, -!- PyHIO, . 2H.0 lPv 

Ionii I + reacţionează cu iodurile oxidîndu-le la iod, sulfitul este oxidat la. 
sulfat şi aurul la aur trivalent (V 7 . E i n k e 1 s t e i n — 1926) : 


soŞ— i : ii,o = SO;- + 211 + 1- 

3(n'y,)X0, . Au Au’r + 3xo- + :i;2 i, : cpy 

Reacţia ultimă este în acord cu poziţia I + în seria tensiunilor (V. V i n- 
k e 1 s t e i n — 1926). Sărurile iodului monovalent substituie hidrogenul 
cu iodul din compuşii organici, mai ales din cci aromatici. Tratând aceste 
săruri cu hidroxid de sodiu se formează bazele IPyOII şi lPy 2 OH care 
trec în anhidrida respectivă separabilă ca atare : 

2IPy,0II = I(Py) - O - I(Pv) + 1-1,0 + 2 Fy 
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Electroliza I(Py) 2 N0 3 în cloroform sau metanol produce iod la catod : 

Ii + le- =1/2 J, 

Acidul hipoiodos. E. Mitscherlich (1827) a preparat din iod 
şi hidroxid de sodiu o combinaţie pe care J. von Liebig (1838) a 
considerat-o ca sare a acidului hipoiodos. K o li n e (1845) a demonstrat 
formarea acidului hipoiodos într-o suspensie de oxid de mercur (II) şi 
iod în apă. C. 1'. Schonbein (1861) a arătat că acidul hipoiodos se 
formează la tratarea apei de iod cu hidroxizi. 

Preparare. Acidul hipoiodos se obţine numai în soluţie apoasă agi- 
tind iod fin pulverizat cu o suspensie de oxid galben de mercur, proaspăt 
precipitat şi filtrînd iodura de mercur (II) printr-o pătură de oxid de 
mercur (II) sau azbest (L. E. Taylor — 1896) : 

HgO + H,0 + 21, = Hgl, + 2HIO 

Oxidul de mercur (II) poate fi înlocuit cu oxid de argint, sulfat, carbonat, 
azotat sau acetat de argint (M. L. JosienşiC. Oourtial — 1949). 
tn reacţia de mai sus soluţia se decolorează la început. Această soluţie 
are putere oxidantă. Apoi soluţia se colorează uşor cu formare de acid 
iodic conform reacţiilor: 

3HIO = IO, + 21- + 3H : AII = 32 kcal 

210- + 2I-* + 12H+ = 21, + 011,0 

Acidul hipoiodos se formează şi prin hidroliza iodului : 

i, + H,o i- + H+ + HIO 

Negii jind disocierea acidului hipoiodos, prezenţa ionilor I, 1 , Ii, Ijţ, cons¬ 
tanta de disociere a echilibrului de mai sus s-a evaluat la 3 -IO -13 la 25°C 
(W. C. Bray şi E. L. C o n n e 11 y — 1911). Soluţia brună cu miros 
de şofran (de acid hipoiodos) se purifică extrăgînd iodul cu cloroform. 
Acidul hipoiodos mai rezultă prin hidroliza IN 3 , X I ,. BCONHI etc. 

Proprietăţi. Soluţiile de acid hipoiodos au miros de şofran sau de 
iodoform. Ele sînt instabile şi decolorante. Caracterul amfiprotic al aci¬ 
dului hipoiodos se poate reprezenta prin reacţiile : 

hio H+ + io- ho- + 1+ 


Acidul hipoiodos este un acid foarte slab cu o constantă de disociere mai 
mică decît a acidului hipocloros, care după M. L. J o s i e n şi G. Sou- 


risseau (1950) este K„ = 


[ICT] [H + ] 


1 = 2 - 10 - 


Piind un oxidant 


[HIO] 



218 


GRUPA A VII-A PRINCIPALA. HALOGENII 


puternic, decolorează mai repede decît omologii .săi (HC-IO şi HBrO) indi¬ 
goul şi alte substanţe organice. Oxidează ureea şi descompune violent 
apa oxigenată : 

6HIO -r CO(NH,), = C0 2 + N s + 5H 2 0 -f 8I 2 
2HIO + H 2 0 2 = 0 2 + I 2 + 2HjO 

Alcoolul din soluţiile de iod este de asemenea oxidat. Puterea oxidantă 
poate fi apreciată din valorile potenţialelor normale de oxidare : 

IL • — IilO -1- e~ = 1/2I 2 + li 2 0 7i 0 = 1.-15 V (In mediu acid) 

IO - - II 2 0 -f- 2c - = I - -f- 2HO“ 7i 0 = 0,11) V (in mediu bazic) 

Acidul hipoiodos fiind un monoacid formează săruri de tipul MIO, 
numite hipoiodiţi. Amestecate cu ioduri, hipoiodiţii se obţin prin dizol¬ 
varea iodului in soluţie apoasă diluată şi rece de hidroxizi sau carbonaţi 
alcalini : 


I, + 2KOH = KI -f IvIO + H.0 

Un exces de hidroxizi stabilizează hipoiodiţii impiedicînd transformarea 
in iodat, pe eînd hidrogeno-earbonaţii îi descompun : 


KIO + KI r 2KHCO, = I 2 + 2 I<jCOj - H.0 

Hipoiodiţii sint puternic iiidrolizaţi. Ei oxidează sulfatul manganului 
divalent la dioxid de mangan, sărurile de plumb la dioxid de plumb, cele 
de fier divalent la hidroxid de fier (III) : 

Mn s + + 21. + 4KOH = MnO. + 4KI - 2H,0 

Prin adăugare de alcooli la soluţiile alcaline de iod se formează Jodoform : 
4I 2 + 6KOH + C.II-OH = CHI, + HCOOK + 5KI + 5H 2 0 

Tiosulfatul do sodiu este oxidat de hipoiodiţi în sulfat de sodiu : 

Xa.S 2 0 3 + 4NiirO + 2XaOH = 2Nn s SO, + IXal + H.0 
Bioxidul de sulf in exces sau sulfiţii reduc hipoiodiţii la ioduri : 

NalO + Xa 2 S0 3 = Nai + Xa 2 SO, 

Cianurile sint transformate în cianaţi iar suifocianurile în cianaţi şi trioxid 
ile snlf : 


XalO + CX- = Xal + CNO~ 
lXalO + CNS- = 4NaI + CXO“ - SO, 



IODUL 


219 


Cinetica descompunerii acidului hipoiodos şi a sărurilor sale este amplu 
studiată (M. L. Josien — 1949). în mediu acid sau neutru unde lipsesc 
ionii IO - este plauzibilă reacţia : 

5HIO = 2I 2 + HI0 3 + 211,0 
în mediu alcalin, reacţia dominantă este : 

HIO - 210- + HO- = IO- + 21- + H„0 

far în mediu foarte alcalin, unde întreaga cantitate de iod se găseşte sub 
iormă de ioni IO", reacţia cea mai probabilă este : 

310- = 10- + 21- 

Ordinul reacţiei variază cu timpul, trecînd de la ordinul trei în mediu 
foarte alcalin la ordinul doi în mediu mai puţin alcalin. 

Oxizii iodului. Singurul oxid adevărat al iodului este pentaoxidul 
de diiod ^2^6» adică anhidrida iodică. Totuşi s-au mai semnalat oxizii IO, 
I 2 0 3 ,10 4 . Pe lingă aceştia s-au mai pus în evidenţă oxizi cu piridina (IPy 2 )0, 
(IPy) 2 0. Se cunosc doi oxizi cărora li se atribuie o constituţie salină : 
iodatul de iod trivalent I(I0 3 ) 3 sau I 4 O 0 şi iodatul de iodil (IO) (I0 3 ) sau 

IA- 

Oxidul iodului monovalent pozitiv este stabil deci numai sub forma 
compuşilor cu piridina. Monoxidul de iod IO a fost pus în evidenţă prin 
analiza spectrală a unui amestec de vapori de iod şi oxigen excitat prin 
scîntei electrice (E. 5. Colemanşi colab. 1948) şi în flacăra de combus¬ 
tie a unor compuşi organici ai iodului. J. O g i e r (1877) a admis că se 
formează trioxid de diiod I 2 0 3 în reacţia dintre ozon şi iod. Existenţa sa 
este îndoielnică, deşi s-au descris în literatură o serie de compuşi de adiţie 
ai acestuia. JSu se poate separa în reacţia de descompunere a anhidridei 
iodice în acid sulfuric (I. 31 a s s o n şi C. Argume n t — 1938) : 

i 2 o 6 —> i 2 o 3 + o. 

Se formează I 2 O a *S0 3 la prepararea tetraoxidului de diiod I 2 0 4 din acid 
sulfuric şi acid iodic. 

Pentaoxidul de diiod. Anhidrida iodică a fost descoperită de J.L. 
G a y-L ussac (1813) şi H. D a v y (1815) prin oxidarea iodului cu dio- 
xid de clor sau acid azotic fumans. G. S a 1 e t (1875) l-a observat în fla¬ 
căra oxihidrică în care se injectează un curent de vapori de iod. 

Preparare. Deşi reacţia de formare a anhidridei iodice este teo¬ 
retic exotermă, tentativele de a-1 obţine din elemente nu au dat rezultate 
(31. Berthelot—-1877). Anhidrida iodică se poate obţine prin oxi¬ 
darea iodului cu euclorină (C10 2 şi Cl 2 ) la cald (H. D a v v — 1815) cu 
dioxid de clor (Y. A. Jaequelain — 1850), cu pentaoxid de diazot 
(M. Guichard — 1909) sau cu acid azotic concentrat la cald (H. L e s- 
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coeur — 1889). Metoda cea mai indicată se bazează pe încălzirea aci¬ 
dului iodic la circa 170°C (E. M o 1 e s, A. P e r e z V i t o r i a — 1932) : 

2HI0 3 = I 2 0 5 -f H 2 0 A n = - 2.1 kcal 

Pentru a-1 obţine pur se încălzeşte acidul iodic în curent de oxigen la 
200°C sau de aer la 235—240°C. Peste 250 C C se descompune. Se poate 
recristaliza prin răcire dintr-o soluţie de HN0 3 50% (E. Mo Ies şi A. 
Parts — 1933). 

Proprietăţi fizice. Anhidrida iodică este un compus miero- 
cristalin alb. Este delicvescent şi foarte solubil în apă (la 13°C se dizolvă 
de 1,874 ori greutatea apei). Este descompus de lumina solară. Se descom¬ 
pune termic între 250 şi 300°C. Este probabil ca reacţia să fie reversibilă 
la o temperatură foarte înaltă, motiv pentru care nu poate fi sintetizat. 

Proprietăţi chimice. Pentaoxidul de diiod este anhidrida 
acidului iodic. Arc un caracter oxidant. Este redus de hidrogen la 250 C C 
şi sub presiune : 

i 2 o 5 + 5H S = I 2 -f 5H 2 0 

Compuşii organici, carbonul, sulful, amoniacul, dioxidul de sulf, hidro¬ 
genul sulfurat sînt oxidaţi violent. Sub 250°C oxidează cocsul, borul, 
siliciul etc. La 170°C oxidează oxidul de carbon la dioxid de carbon (A. 
D i 11 e — 1870) şi mai uşor în prezenţa unor substanţe (acetilenă, etilena, 
oleum) : 


i,o 6 + 5CO = I 2 5C0 2 

Reacţia s-a utilizat pentru dozarea oxidului de carbon în aer. Dacă pen¬ 
taoxidul de diiod este activat cu I 2 (S0 4 ) 3 oxidează oxidul de azot (M. 
Schutze — 1949). Reacţionează cu acidul clorhidric formînd apă şi 
triclorură de iod. 

C o m b in aţ iile iodului Ir iv ale n t. Ionul de iod triva- 
lent pozitiv se formează intr-un mediu puternic oxidant şi anhidru 
pentru a evita hidroliza. Aceşti compuşi indică apariţia caracterului 
metalic la iod. Jn afară de triclorură de iod (J. L. G a y - L u s s a c) care 
are un slab caracter ionic, se discută în literatură azotatul, acetatul, 
fosfatul şi percloratul iodului trivalent. 

Acetatul de iod se prepară oxidînd iodul dizolvat în anhidridă acetică 
cu acid azotic fumans la 40—50°C sau tratîndu-l cu oxid de diclor în acid 
acetic anhidru (P. Schutzenberger- 1861). Evaporînd în vid. 
se obţine un compus incolor cu formula (CH 3 C0 2 ) 3 I cristalizat în sistemul 
hexagonal, sensibil în aerul umed. 

Prin electroliza unei soluţii de acetat de iod în anhidridă acetică cu 
un catod de platină argintată, se formează la catod iodura de argint. 
Deci se trage precis concluzia că există cationi de iod. 

Prin acţiunea acidului azotic fumans asupra unui amestec de iod, 
acid fosforic şi anhidridă fosforică se formează fosfatul de iod IP0 4 (F. 
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F i c h t e r şi 8. Stern — 1928). Acesta este o substanţă.cristalină care 
hidrolizează cu apa conform reacţiei : 

SIPOj + 9H a O = Ij + 3HIO s + 5H 3 P0 4 

Percloratul de iod a fost obţinut sub formă de ace galbene-verzui 
I(C10 4 ) 3 -2H 2 0, prin acţiunea ozonului asupra unei soluţii răcite de iod 
în acid percloric anhidru (P. Schutzenberger — 1861): 

Ij + (SHCIOj + 0,, = 2I(C10,) 3 + 3H 2 0 

Este insolubil în dizolvanţi organici. Hidrolizează în prezenţa umidităţii : 
. r >I(C10 4 ) 3 + 9H 2 0 = Ij + 3HIO a + 15HC10, 

Prin încălzirea unei soluţii de III0 3 în acid sulfuric concentrat se 
formează un sulfat bazic care reacţionează cu trioxidul de sulf şi formează 
sulfatul de iod trivalent sub forma unor cristale galbene prismatice (F. 
F i c h t e r, II. K a p p e 1 e r, L. H e 1 f e r — 1915): 

<IO)„SO, + 2S0 3 = I ! (SO l ) 3 

In literatură se mai descrie azotatul de iod trivalent, triclorura de iod şi 
derivaţii acidului mono-, di-, triclor acetic (J. Kleinberg — 1946). 
Sărurile iodului trivalent hidrolizează foarte uşor: 

I 3+ + 3H 2 0 I(OH) 3 + 3H+ 

5I(01I) 3 = I, + SHIOj + 6H 2 0 
în mediu alcalin are loc disproporţionarea: 

3I(0H) 3 = HI + 2HI0 3 + 3H 2 0 

Sărurile iodului trivalent prezintă un caracter oxidant. Ele oxidează 
iodurile, sulfiţii, acidul oxalic etc. : 

P+ + I- = l 2 

2H 2 S0 3 + 2H 2 0 + I*+ =2S0J~ + 8II+ +1- 

lodatul de iod. A fost preparat trecind oxigenul ozonizat printr-o 
soluţie cloroformică de iod la 40—50°C (F. F i c h t e r şi F. R o h n e r— 
1910) sau executînd reacţia în fază gazoasă la 40—60°C (R. K. B ah 1 şi 
J. E. Partington - 1935). 

Altă metodă constă în tratarea acidului fosforic anhidru cu acid 
iodic şi încălzind lent pînă apar vapori violeţi de iod. Prin tratare cu acid 
sulfuric, precipitatul se aglomerează şi se usucă (F. Fichter şi H.Kap- 
p e 1 e r — 1915). Substanţa albă-gălbuie care se obţine are compoziţia 
I.,0 9 . S-a presupus că acest compus este un iodat de iod I(I0 3 ) 3 . Produşii 
hidrolizei parţiale reprezintă un argument : 


3I(I0 3 ) 3 + 9H.0 = 3I(OH) 3 + 9HIO, 
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Stadiile următoare ale procesului de hidroliză sînt reprezentate de reac¬ 
ţiile : 

3I(OH) 0 = 2HI0 3 + HI + 3H 2 0 
5HI + HIOj = 3H 2 0 + 3Ij 

Tratarea acestui oxid cu acid clorhidric duce la formarea monoclorurii 
de iod: 


1,0, + I8IIC1 = 4 ICI + 9H a O + 7C1 2 

încălzindu-1 la 120°C se descompune repede : 

41,0, = GI.O, + 21, + 30. 

Există citeva combinaţii în care intervine ionul IO + numit iodil. Se 
cunoaşte un iodat, un azotat şi sulfaţi de iodil. 

Iodatnl de iodil I0(I0 3 ) (dioxidul de iod). A fost preparat de E. M i 1- 
1 o n (1844) prin hidroliză „sulfaţilor do iod”. H. Kappeler (1911) 
şi T. K i k i n d a i (1956) au precizat modul do obţinere. 

Iodul pulverizat se agită cu de o sută de ori cantitatea de acid azo¬ 
tic concentrat ce conţine 0,05—0,8 molecule apă pe moleculă de acid. 
Precipitatul galben se separă de puţin iod depus la fund şi se filtrează în 
absenţa umidităţii. Este un compus galben cristalin, nehigroscopic cu 
formula I 2 0 4 . 

Se mai poate prepara prin acţiunea acidului sulfuric concentrat asu¬ 
pra acidului iodic. Amestecul de combinaţii I 2 0 3 -H 2 S0 4 şi I 2 0 4 -H 2 S0 4 
formate în prima parte a reacţiei se presupune că reacţionează astfel: 

;I.0 3 .H 2 S0 4 + 2HI0 3 = 21,0, + HjSO, + H 2 0 


I 2 0 4 • II 2 SO, = I.O,J+ h 2 so. 

Densitatea sa la 10'C este 4,2. Este solubil în acetonă şi insolubil în apă 
rece. Căldura U descompune între 75 şi 130°C în iod şi oxigen. Apa caldă 
il hidrolizează : 


51,0, + 4H 2 0 = 8HI0 3 + I 2 

în soluţie alcalină sau acidă se comportă conform reacţiilor : 

31.0, + OHO- = 5107” + I- + 3H 2 0 
I 2 0, + 8H+ + 8C1- = 3C1 2 + 2IC1 + 4H 2 0 

J7u există dovezi că în acest compus iodul este tetravalent, ci că este tri 
şi pentavalent. Dioxidul de iod este un compus diamagnetic. Formula 
I0 2 prezintă un electron impar. Diamagnetismul dovedeşte că în solid 
nu există unităţi IO„. Probabil este vorba de un dimer. 

Azotatul de iodil I0(N0 3 ). Agitînd iodul pulverizat cu 50 sau 100 ori 
greutatea sa de acid azotic anhidru se depune un compus galben care se 
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filtrează şi se păstrează in exsicator pe hidroxid de potasiu. Se descompune 
în pentaoxid de diiod şi trioxid de diazot : 

2I0(N0 3 ) = I 2 0 3 - n„o 3 

Prin hidroliză se formează iod şi acid iodic : 

oIO(NOj) + IILO + iHNOj = I. 3I1IO, + (5 - r)HNO, 

Sulfatul de iodil. Se pare că în momentul de faţă este admisă existenţa 
compusului (I0),S0 4 -0,.111,0 (T. K i k i n d a i — 1956). Compusul are 
aspectul unor cristale galbene. 

Derivaţii organici ai iodului. Iu multe combinaţii 
organice iodul are rolul unui ion pozitiv legat mai mult sau mai puţin 
ionic. în aceşti compuşi, iodul este mono sau trivalent pozitiv. Astfel, 
iodurile acizilor sulfonici reacţionează cu bazele inloeuindu-se iodul cu 
un metal sau cu hidrogen (R. O 11 o şi J. T r 6 g e r — 1891) : 

GH 3 — C,H, - S0 3 I + KOH -—> CH 3 - C,H, - SO..K IOII 

Hidroliză acestor compuşi descrişi de chimia organică atestă existenţa 
iodului pozitiv. 

Iodul policovalent există in combinaţiile organice R—I = O numite 
iodosoeombinaţii, în R—10 2 numite iodoxicombmaţii şi in compuşi de 
tipul R 2 I în care iodul posedă nonă electroni în stratul extern. Ultimele 
combinaţii pierd un electron şi se transformă intr-un eationmonovalent 
[R 2 I] + numit iodoniu (C. Willgerodt —1885, I. >1 a s son— 1931). 

Prin acţiunea clorului sau a diclorurii de sulfuri! asupra unei ioduri 
aromatice dizolvate în tetraclorură do carbon se obţin cloruri de tipul 
ArICl, care cristalizează la rece (C. Willgerodt — 1885) : 

c,h s i + ci. = 

C e HjI + S0..C1. = CjHjICIj + SO. 

Din cauza agresivităţii fluorului se obţin fluoruri R1F» prin reacţia (R. 
Weinland şi W. Stille — 1903) : 

RIO + 2HF = Rit-', I-I 2 0 

Avînd un punct de topire foarte scăzut sint greu cristalizabile. Aceste 
combinaţii reacţionează cu hidroxizii alcalini şi hidrolizează eu apa : 

RIClj + 2KOH = RIO 2KC.1 + II.O 

C,H S IC1 2 + H 2 0 — CjII.,10 2HC1 

Datorită mobilităţii clorului sînt oxidanţi şi cloruranţi. 

Iodosocombinaţiile se obţin prin reacţia clorurilor cu apă, carbonaţi 
sau hidroxizi (G. O r t o 1 e v a — 1893). Oxizii „iodoso"’ sint compuşi 
microeristalini alb-gri cu miros caracteristic. Sînt puţin solubili în apă 
sau în dizolvanţi organici. Se dizolvă în acizi minerali sau organici, dind 
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compuşi cristalizabili. De la iodosobenzen C 6 H 5 IO se formează C 6 H 6 I 
(CH 3 CO,) 2 , C 6 H 5 I(î70 3 ) 2 , C 6 H 5 I(C 2 0 4 ), C 6 H 5 I(Cr0 4 ) ete. Se disproporţio- 
nează uşor : 

2RIO = Ri + RI0 2 

Compuşii ,,iodoxi” RI0 2 sînt derivaţi organici de la iodul pentava’ 
lent. Ei se obţin prin acţiunea hipocloriţilor, hipobromiţilor sau perman" 
ganaţilor asupra iodurilor, iodosocombinaţiilor sau prin dismutaţia aces¬ 
tora. Se prezintă sub formă de cristale incolore, puţin solubile în dizolvanţj 
organici, eu presiune de vapori mică fără a fi polimeri. Au un caracter mai 
slab oxidant decît iodosocombinaţiile. Reacţionează cu acidul clorhidric 
şi fluorhidric, conform reacţiilor : 

RIOj + 4HC1 = RGl + ICI + Cl 2 + 2H 2 0 
RIOj + 2HF = RIOFj + H 2 0 

Prezintă un carater amfoter. Iodoxibenzenul reacţionează cu acidul sul¬ 
furic şi percloric formînd cristale de C 6 H 5 I0 2 H 2 S0 4 şi C G H 5 I0 2 HC10 4 
susceptibile să conţină ionii [C 6 H 6 I0 2 II] + HS07 şi [C„H 5 I0 2 H] + CIO, . Faţă 
de baze se comportă ca un acid slab. 

Sărurile de iodoniu au fost preparate prima dată de V. M e y e r şi 
Ch. Hartmann (1894), tratînd iodosoderivaţii cu acid sulfuric. Hidro- 
xidul bazei iodoniu se obţine în urma reacţiei : 

Ario + ArlOj + AgOH = Ar 2 IOH + AgI0 2 

Aceşti compuşi se mai prepară prin reacţia (C. Willgorodt — 1897, 
I. M a s s o n şi H. H. Race— 1937) : 

4ArHgCI + 2C1I = (Ar 2 I) 2 (HgCI 4 ) + Hg 2 Cl 2 + Hg 
Sărurile de iodoniu sînt uşor solubile în apă şi se descompun termic : 

[Ar 2 I] X = Ari + ArX 

Cationii iodoniu substituie cationii unor combinaţii complexe : 
[Ar 2 I] 2 [PtCls], [Ar 2 I] 2 [HgCl 4 ] etc. în soluţie se pot obţine bazele corespun¬ 
zătoare. După Madlin (1935),distanţa dintre doi atomi de iod ai combi¬ 
naţiei [(C 6 H 5 ) 2 I]I este 3,5 Â ceea ce demonstrează structura sa ionică. 
Întrucît trecerea de la iodobenzen la iodura de difeniliodoniu nu micşo¬ 
rează diamagnetismul, înseamnă că compusul poliiodat este ionic 
(P. P a s c a 1, A.Pacault şi C. Jamet — 1948). Aceleaşi date magne¬ 
tice arată că legătura dintre clor şi iod şi dintre oxigen şi iod în C 6 H 6 IC1 2 , 
C 6 H 5 IO, C 6 H 5 I0 2 este covalentă. 

Acidul iodic. Acidul iodic a fost descoperit de L. J. G a y-L u s s a c 
şi H. D a v y în anul 1813. Se cunoaşte numai forma meta HI0 3 a hidro- 
xidului iodului pentavalent I(OH) 6 . Forma orto nu este cunoscută ca atare 
ci sub forma iodoxicombinaţiilor. 
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Stare naturală. Acidul iodic se găseşte sub formă de sare de sodiu în 
salpetru de Chile. Se mai găseşte în natură ca iodat de calciu numit lau- 
tarit. Urme de iodaţi se găsesc în apa de mare. 

Preparare. Acidul iodic se formează prin hidroliza unor combinaţii 
ale iodului, prin oxidarea iodului sau a iodurilor, din iod în soluţii alcaline, 
prin acţiunea sărurilor de argint asupra iodului etc. : 

6 CH 3 COOAg + 3H.O + 3I S = 5AgI +[AgI0 3 + 6CH s COOH 
sa 5AgI0 3 + 3II 2 0 + 31, ^ 5AgI + 6HI0 3 

Prepararea acidului iodic se poate realiza prin oxidarea iodului. Cel 
mai bun oxidant este acidul azotic cu densitatea 1,52. Iodul se tratează 
în porţiuni cu acid azotic concentrat în exces, încălzind uşor (E. M i 1- 
1 o n — 1814, H. ICâmmerer — 1861) : 

I 2 + 8H+ + lONOp = 2IOţ~ + ÎONO, + 4H.0 

Se decantează şi se usucă cristalele sau se concentrează soluţia pină la 
cristalizare. Reziduul este dizolvat în puţină apă şi apoi evaporat din nou 
pină la sec, încălzind pînă la 200°C, pentru a îndepărta complet acidul 
azotic. Reziduul de pentaoxid de diiod se dizolvă din nou în puţină apă 
caldă şi se răceşte lichidul siropos obţinut, cînd se separă cristale roinbice. 

Acidul iodic se mai poate obţine oxidind iodul cu clor (J. l.Gay- 
1 u s s a c—1813), cu dioxid de clor (H.D a v y), cu acizi doric sau bromic 
(H. Kâmmerer —1871) : 

I, + 5C1, + 6H,0 = 2IO~ + 10C1- + 12H *■ 

Acizii clorhidric sau bromhidric se elimină cu oxid de argint. Iodul poate 1 
fi oxidat cu hipoclorit. E. Eechard (1874) foloseşte hipocloritui de 
calciu : 

5Ca(C10) 2 + 2I 2 + 211,0 = 2Ca(I0 3 ) 3 + 3CaCl 2 + 4HC1 

Iodul poate fi oxidat cu clorat de potasiu (V. A. J a q u e 1 a i n—1850) 
în prezenţa acidului azotic drept catalizator (M. Schldtter — 1905) : 

5KC10 3 + 3I 2 + 3H 2 0 = 5KI0 3 + HIO s + 5HC1 

Iodul se disproporţionează în mediu alcalin conform reacţiei : 

31. + 6K01I = 5KI + I<10 3 + 3H 2 0 

Pentru a separa iodura de potasiu de iodatul de potasiu se dizolvă iodura 
în alcool sau se precipită iodatul ca iodat de bariu. Oxidarea întregii can¬ 
tităţi de iod din reacţia de mai sus se face barbotînd un curent de clor. 
Tratînd o soluţie de iodat de bariu cu acid sulfuric diluat (20%) în exces, 
la fierbere şi filtrînd sulfatul de bariu format se obţine o soluţie de acid 
iodic impură din cauza solubilităţii sulfatului de bariu. Se poate purifica 
prin recristalizare din acid azotic. 

Acidul iodic poate fi preparat pe cale electrolitică într-o celulă cu 
diafragmă. în cilindrul interior se găseşte o soluţie de acid clorhidric şi 


15 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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iod, pe cinil in spaţiul catodic o soluţie de acid azotic. Anodul este con. 
struit din platină, iar catodul din cupru aurit (reducerea acidului, azotic 
pe aur este mai slabă decît pe platină). Ca reacţii se pot scrie 

2HC1 + I, = 2ICI + 211+ + 2e-, 

ICI + 3HjO ■= III0 3 + HC1 + 4H+ + u~ 

Binjsoluţia anodică cristalizează acidul iodic (11. II. ffi 11 ard, It. B. 
Kalston - 1932). 

Proprietăţi fizice. Acidul iodic solid este incolor. 

Acizii doric, bromic şi iodic nu posedă proprietăţi care să varieze 
continuu de la primul la ultimul cum rezultă din căldurile de formare. 
Acidul iodic este mai stabil deoarece soluţia poate fi evaporată pînă la 
cristalizare, pe cînd ceilalţi se descompun la o concentraţie de peste 50%. 

Acidul iodic cristalizează în două forme distincte, aparţinînd siste¬ 
mului ortorombic, care nu trec una în alta. Structura modificaţiei a a 
fost determinata (M. T. Eogers, L. 11 e 1 m b o 11 z — 1941). Cristalul 
conţine grupe IO» piramidale (fig. 55, a) legate prin legături de hidrogen. 
Distanţele dintre oxigen şi iod sînt 1,80 A, iar a treia la care 
este legat hidrogenul de 1,89 Â. Unghiurile sînt de 98 ±3°. La distanţe 
mult mai mici decît necesită interacţiunile J. D. van der Waals 
(2,45 Â ; 2,70 Â ; 2,95 Â) se află alţi trei atomi de oxigen în jurul iodului 
care completează un octaedra foarte deformat (fig. 55, b). Fiecare grupă 



Fig. 55 


IO s este legată (le celelalte prin două legături de hidrogen formînd lanţuri 
(A. F. Wells — 3949). Legăturile de hidrogen sînt puternice (J. D o n o- 
h u e - 1952). 

Densitatea acidului iodic la 0°C este 4,869. Variaţia rapidă a densi¬ 
tăţii cu concentraţia indică o condensare moleculară. P. G. V. N a y a r 
(1934) a tras concluzii asupra condensării moleculare din discontinuităţile 
observate în variaţia densităţii, conductibilităţii, viscozităţii, susceptibi- 
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lităţii magnetice şi parachorului. în mod analog au fost interpretate măsu¬ 
rătorile crioscopice şi ebulioscopice. Condensarea acidului iodic este puţin 
precizată. 

în literatura de specialitate pe lingă acidul iodic cu formula HI0 3 
mai sînt indicate speciile : IO(OH) 3 care nu se cunoaşte nici liber nici 
ca săruri, ci doar ca un derivat de substituţie cu fluorul, acidul mezoiodic 
H 2 I 4 O u sau 2I 2 0 5 H 2 0 de la care se cunosc săruri, acidul iodic HI0 3 sau 
Io0 5 -H 2 0 care se cunoaşte ca atare şi ca săruri, acidul anhidroiodic 
3I 2 0 5 *H 2 0 sau HI 3 O s de la care nu s-au obţinut săruri dar care s-a obţinut 
prin deshidratarea precedentului în aer uscat la 30—40°0, I(OH) 6 care nu 
s-a obţinut, şi săruri de la acidul H 4 I 2 0 7 . Se cunosc şi săruri supraacide 
ca KI0 3 HI0 3 , KI0 3 -2I1I0 3 sau Cs 2 I 4 O u . 

Acidul iodic este puternic ionizat în soluţie diluată şi puternic asociat 
în soluţie concentrată. Acidul iodic este foarte solubil în apă (la 16°C, 
100 g apă dizolvă 310 g HI0 3 ) şi relativ stabil. Este insolubil în alcool. 
La 195°C se descompune în pentaoxid de diiod şi apă. 

Proprietăţi chimice. Acidul iodic este o combinaţie puternic exotermă, 
deci stabilă. Este un monoacid cu proprietăţi puternic oxidante. Prin 
intermediul acidului iodhidric trece în iod elementar. Acidul iodic explo¬ 
dează dacă se încălzeşte cu sulf, cărbune sau fosfor. Aceste elemente se 
oxidează : 


I 8 IIIO 3 - 1 - 15S + 6II 2 0 = 15H 2 S0 4 -\- 9I 2 

Arsenal, bismutul, siliciul sînt oxidate. Atacă magneziul, aluminiul, dizol¬ 
vă zincul, cadmiul, fierul, cu degajare de hidrogen. 

Acţiunea oxidantă a acidului iodic depinde de pH-ul mediului. Acidul 
clorhidric este oxidat la clor care formează cu iodul clorura de iod. Cu 
acidul bromhidric degajă brom şi cu acidul iodhidric se formează iod ; 

210,- + 12H+ + 10X- = I, + 5X 2 + 6 H 0 O 
HI0 3 + 5III = 3I 2 -j- 3H,0 

Acidul arsenos catalizează reacţiile cu acidul clorhidric şi bromhidric. 
Apa oxigenată este descompusă de acidul iodic. Excesul de apă oxi¬ 
genată reface acidul iodic : 

2 IIIO 3 + 5H 2 Oo = I 2 -f- 6H 2 0 + 50 2 
I 2 + 5H 2 0 2 = 2 HIO 3 + 4HoO 

Cinetica acestei reacţii a fost explicată de H. A. L i e b h a f s k y (1931), 
M. G. Peard şi C. F. C u 11 i s (1952). Acidul iodic oxidează dioxidul 
de sulf şi hidrogenul sulfurat : 

2 HIO 3 + 5S0 2 -!- 4H,0 = Io + 5H 2 S0 4 
2 HIO 3 -f- 5HoS = I 2 + 5S + GH a O 
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Sulfiţii sînt oxidaţi la sulfaţi (reacţia H. Landolt—1886). xVcidul iodic 
oxidează amoniacul şi hidrazina la azot, hidrogenul fosforat la acid fos- 
foric, hidrogenul arseniat la acid arsenic : 

1HI0 3 + 3PH 3 = 3H 3 P0 4 -j- 4HI 
5H 3 As + 8HI0 3 = 5H 3 As0 4 + 4I 2 + 4H 2 0 

Oxizii de azot, azotiţii sînt oxidaţi la acid azotic, acizii fosforos, arscnos 
sînt oxidaţi la acizii fosforic şi arsenic : 

2107 + 5x07 + 2H+ = 1» + 5N07 4- II 2 0 
Hipofosfiţii şi fosfiţii sînt oxidaţi la fosfaţi : 

3KH 2 PO» + HI0 3 = 3KH 2 P0 3 + HI 
3I 2 + 3KH 2 P0 3 + 3H 2 0 = 6HI + 3KH 2 P0 4 

Acidul iodic oxidează substanţele organice : alcoolul, parafina, tereben¬ 
tina, acizii organici, hidraţii de carbon în soluţii concentrate şi la cald : 

5(C0 2 H) 2 + 2HI0 3 = 10CO, -1- I 2 + 6HjO 
Coagulează albumina şi numeroşi alţi coloizi. 

Acidul iodic se comportă ca un amfoter faţă de acizii foarte puter¬ 
nici, adică suferă o hidroliză bazică pe lîngă hidroliza acidă (ionizare) : 
HI0 3 ZZZ 107 + H+ 
iiio 3 ^z=r 10+ -i- ho- 

S-au izolat compuşi care atestă existenţa echilibrului al doilea : (I0 3 H 2 ) 
C10 4 sau (IOJ) (ClOr) -H 2 0, IO 2 F - HoO. in acest sens şi anhidridei iodice 
i s-ar putea atribui o structură ionică IO|(IOj) (J. Farquharson — 
1950). Acidul iodic nu este un acid puternic în sens strict. Valoarea pK 
este mică (0,7), ceea ce corespunde unei disocieri considerabile. Căldura 
de neutralizare cu hidroxid de potasiu a acidului normal HI0 3 (I 2 0 5 -H 2 0) 
este 14,3 kcal. Se pare că există şi alţi acizi ai iodului pentavalent, care 
corespund unei hidratări diferite a anhidridei iodice, ai căror hidrogeni 
pot fi înlocuiţi prin metale. De exemplu IO(OH) 3 sau I 2 0 5 • 3H 2 0. 

I o d aţii. Iodaţii au formula generală J\1I0 3 . Se obţin prin dizol¬ 
varea iodului în soluţii calde de hidroxizi : 

3I 2 + 6KOH = 5KI + KI0 3 + 3H 2 0 

Din iod şi hidroxid de bariu (II) se obţine iodură şi iodat de bariu care 
este greu solubil şi se poate filtra : 

6Ba(OH) 2 + 6I 2 = Ba(I0 3 ) 2 + 5BaI 2 + 6H 2 0 

Oxidarea iodurilor se poate face şi pe cale electrolitică. Tratînd o 
suspensie de iod în apă cu clorat de potasiu şi puţin acid azotic la 50°C 
are loc reacţia globală (E. Milion — 1840) : 

11KC10 3 + 61, + 3H 2 0 = 6KH(I0 3 ) 2 + 3C1, + 5KC1 
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Iodatiil (le potasiu cristalizează din soluţie. Se cunosc sărurile KI0 3 • 
H.IO 3 sau KH(I0 3 ) 2 şi KIO a -2HI0 3 sau KH 2 (I0 3 ) 3 . Această complexitate 
se găseşte şi la acidul periodic. Studii de neutralizare progresivă a acidului 
iodic în soluţii diluate, studii crioscopice, ebulioscopice, conductometrice, 
potenţiometrice confirmă existenţa practic unică a ionului IOj\ 

Iodaţilor alcalini li s-a atribuit structura perowskitului cu atomii de 
metal şi iod în goluri octaedrice. Astăzi s-a revenit asupra acestei structuri 
admiţîndu-se ioni distincţi I0 3 şi M + în reţea. 

Iodaţii sînt mai stabili decît cloraţii şi bromaţii. Ei se descompun la 
încălzire in ioduri şi oxigen. Iodaţii alcalino-pâmîntoşi — cu excepţia 
celor de magneziu şi calciu — trec în periodaţi : 

kio 3 = Ivi + 3/2t ) 2 
Mg(I0 3 ) 2 = MgO + I 2 + 5/20 2 
Ca(I0 3 ) 2 = CaO + I 2 + 5/20 2 

Iodatul de amoniu explodează deseompunîndu-se la încălzire, in contact 
cu substanţele organice explodează prin lovire sau încălzire. Nu există 
nici o dovadă că la încălzirea acestor săruri se formează periodaţi. 

Ionul iodat este incolor. Iodaţii sînt mai puţin solubili decît cloraţii. 
Greu solubili sînt AgI0 3 , Pb(I0 3 ) 2 , HgI0 3 şi IIg(I0 3 ) 2 etc. Solubilitatea 
iodaţilor alcalino-pămîntoşi creşte în seria Ba, Sr, Ca, Mg. Se cunosc trei 
săruri de potasiu : sarea normală KI0 3 , monoacidă KH(I0 3 ) 2 folosite 
ca oxidanţi în analiza volumetrică şi sarea diacidă KII 2 (I0 3 ) 3 . Prin 
acţiunea clorului asupra iodatului de sodiu se formează în mediu alcalin 
Na 3 H 2 I0 6 (J. P h i 1 i p p — 1869) : 

XaI0 3 + Cl 2 + IXaOH = Xa 3 H 2 IO G -f 2XaCl + II 2 0 

în soluţie neutră şi în prezenţa urmelor de iod, argint sau azotat de 
argint, hidrogenul arseniat este oxidat la arsenat: 

2AsH 3 -i- 3IvI0 3 = 2KH 2 As0 4 + KI + I 2 + H 2 0 

Peroxidisulfaţii oxidează iodaţii la periodaţi: 

S 2 Og — + IO- -i- H 2 0 = 2SOf- + 10 - -i- 2H+ 

Hidroxilamina şi hidrazina sînt oxidate la azot conform reacţiilor : 


3(N 2 H 4 .H 2 S0 4 ) + 2KI0 3 = 3N 2 + 6H 2 0 + 3H 2 S0 4 + 2KI 


4 (XH 2 0H»H 2 S0 4 ) + IvI0 3 = X 2 0 + N 2 + 6H 2 0 + KI - 4H 2 S0 4 

Acidul iodic se combină cu alţi acizi, halogenuri alcaline (cloruri, 
bromuri, ioduri) sau cu anhidridele acestora formînd acizi şi săruri com¬ 
plexe numite heteropoliacizi sau lieteropolisăruri (D. Sen şi P. Rây - 
1953). Aceste combinaţii complexe sînt puţin stabile şi uşor hidroli- 
zabile. Astfel se cunosc : 2SO a • I 2 O s • 2M s O • H 2 Q ; P 2 O s • 18I 2 0 5 • 4H ,0 ; 
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H 3 [Sb In (I0 3 ) 3 (OH) 3 ]; V 2 O s • I 2 0 6 • 5H 2 0; 2Mo0 3 • I,O s • «H 2 0; 

Nb 2 0 6 -2HI0 3 -2H 2 0; Ta 2 0 6 H[0 3 CH 2 0; 2CrO a -I 2 0 5 -5H 2 0. 

Fluorul înlocuieşte oxigenul din HI0 3 sau IO(OH) 3 , formînd fluoro- 
iodaţi. Astfel se cunosc sărurile acidului IOF 2 (OH) sau ale acidului 
IF 3 (OH) 2 -4H 2 0 (E. F. ffeinland - 1899—1908). Fluorura acidului 
metaiodic I0 2 F a fost obţinută de M. Schmeisser şi E. P a m m e r 
(1955) pe baza reacţiilor în acid fluorliidric anhidru : 

2I 2 O s + 2Fj = 'IIOjI-' + O» 

2HI0 4 + 2Fj = 2I0 2 F + 20 2 +2HF 

Adiţia unei molecule de acid fluorhidric determină formarea combinaţiei 
(I0 2 Ff )(H + ). 

necunoaştere şi determinare. Acetatul de brucină 
formează cu ionii iodat în mediu amoniacal, o coloraţie brună sau un 
precipitat. Dozarea ionilor iodat se bazează de cele mai multe ori pe redu¬ 
cerea lor la iodură. Cu acid oxalic, ionii iodat pot fi reduşi la iod şi aceştia 
se titrează cu tiosulfat. T. K i k i n d a i (1955) a separat ionii IOj", BrO^" 
şi ClOl pe o răşină schimbătoare de ioni de tip polistiren-divinilbenzen. 

întrebuinţări. Acidul iodic este folosit ca oxidant in reacţii 
organice şi mai ales pentru substituţia hidrogenului cu iod. Coagulează 
albumina şi numeroşi coloizi. Se utilizează în soluţie 5% pe cale externă 
contra hemoragiilor. Iodatul de sodiu se utilizează la tratarea stomatitelor, 
anginelor, la prevenirea poliomielitei. Eeducerea iodatului în interiorul 
ţesuturilor furnizează iod care este un dezinfectant al plăgilor infectate. 
A fost indicat în tratarea meningitei c.erebro-spinale şi a holerei. 

Hcptaoxidul (le diiod. I. Ogier (1878) a susţinut că heptaoxidul 
de diiod ia naştere prin acţiunea descărcărilor electrice asupra unui amestec 
de iod şi oxigen. Prin acţiunea iodului asupra hepatoxidului de diclor 
CEO, se formează o substanţă, probabil heptaoxid de diiod I 2 0 7 , eu elimi¬ 
nare de clor (A. M i c h a e 1, W. T. C o n n — 1990). Prin deshidratarea 
HI0 4 şi HjIOj rezultă I 2 O s şi nu rezultă heptaoxid de diiod (C. F. E am¬ 
in c 1 s b e r g — 1868). 

Acizii periodici. Acidul periodic a fost descoperit de F. A m m cr¬ 
in ii 11 e r şi G. M a g n u s (1833). Admiţând ipoteza lui J. Ogier 
(1878) asupra formării heptaoxidului de diiod 1,0-, există patru produşi 
de hidratare : I1-I0 6 sau I 2 0 7 -5H 2 0 (acid paraperiodic), H 3 I0 7 sau I 2 0 7 • 
•3H a O (acid mezoperiodic), H 4 I 2 d 9 sau 1,0- -2H 2 0 (acid dimezoperiodic) 
şi I,0 7 -H 2 0 sau HI0 4 (acid metaperiodic). Plecînd de la acidul orto- 
periodic I(OH) 7 prin condensare şi deshidratare se pot obţine cei patru 
acizi menţionaţi. în stare liberă s-au preparat acizii H;t0 6 , HJ,0<, şi 

hio 4 . 

Preparare. Acidul periodic poate fi preparat prin oxidarea electro¬ 
litică a acidului iodic într-o celulă cu diafragmă, anod acoperit cu 
dioxid de plumb şi catod de platină cufundat în acid sulfuric (E. 
Mii 1 Ier şi O. F r i e d b e r g e r — 1902). Metodele indirecte sint 
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mai practice. Trecînd un curent de clor printr-o soluţie de NaOH 10% 
care conţine iod se formează un precipitat alb de paraperiodat de sodiu : 

3I 2 + 60H- = IO- + 51“ + 3H,0 

2Na+ -i- IO- + 3IIO- -r CI 2 = Na 2 II 3 I0 6 + 2C1“ 

Adăugînd suspensiei de paraperiodat o soluţie fierbinte de azotat 
de argint se formează dimezoperiodat de argint Ag 4 l 2 0 9 de culoare închisă. 
Dacă prin suspensia acestuia în apă se trece un curent de clor se formează 
clorură de argint care se filtrează. Filtratul se concentrează la 60—70°0 
şi se usucă pe diclorură de calciu. Se formează astfel cristale monoclinice 
delicvescente de acid paraperiodic H 5 I0 6 (H. Kâmmere r—1869, 
M. Hochne 1—3894). 

Formarea diferiţilor periodaţi este influenţată de pH-ul mediului 
(P. Souchay şi A. Hessaby 1953). La pH > 3,1 se obţine 
Ag 5 IO e negru-brun, între pH 2 şi 3 se formează sarea Ag 2 H 3 I0 6 galbenă- 
brună care cu azotat de argint revine la Ag 5 I0 6 . în domeniul pH 1—2 
se obţine sarea galbenă-oranj Ag 3 H 2 I0 6 şi sub pH 1 se obţine Ag 2 H 3 I0 6 . 
Sarea AgI0 4 se obţine numai în mediu foarte acid şi la cald. Uscarea 
în vid a acidului paraperiodic H 5 I0 6 sub 100°C îl transformă în acid 
metaperiodic HI0 4 şi parţial în acid dimezoperiodic H 4 I 2 0 9 . Acidul para¬ 
periodic poate fi preparat şi din sarea de bariu sau de plumb cu acid 
sulfuric diluat. 

Proprietăţi fizice. Studii de raze X ale structurii sărurilor acidului 
H 5 IO s şi spectrul în infraroşu arată că nu este vorba de un hidrat ci de 
un adevărat acid care posedă grupe octaedrice IO e . Se topeşte la 130°C 
şi se descompune în anhidridă iodică, apă şi oxigen ozonizat. 

încălzind acidul periodic H 5 IO e timp de 24 ore la 100°C şi 12 mm Hg 
se formează cristale albe de acid metaperiodic HI0 4 care se descompune 
la 110°C (A. B. Jj am b—1902). Acidul intermediar H 3 IO s nu s-a putut 
pune în evidenţă. Prin încălzire cu precauţie s-a pus în evidenţă acidul 
H 4 I 2 0 9 (R. R i p a n şi A.Duc a—1951). Peste 130°C, acidul paraperiodic 
se topeşte, iar la temperatură mai înaltă se descompune: 

2H 5 I0 6 = 2III0 3 + 4H 2 0 + o 2 

Descompunerea poate merge pînă la pentaoxid de diiod. Spectrul C. V. 
Raman pledează pentru existenţa ionului tetraedric I0 4 _ şi pentru exis¬ 
tenţa unui octaedru în H 5 I0 6 (H. S i e b e r t—1953). între acestea ar 
exista echilibrul: 

ii 5 io e 10 - 4 - H+ 2140 

în literatură se dau constante de ionizare fără ca datele să fie concor¬ 
dante (P. Souchay — 1948). Studii de susceptibilitate magnetică 
a periodaţilor şi a acidului periodic indică faptul că în stare solidă şi în 
soluţie H 5 I0 6 există ca HI0 4 -2H 2 0. 
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Priprietăţi chimice. Căldurile de formare arată că acidul paraperiodic 
H 5 I0 6 este mai instabil decît acidul iodic, motiv pentru care la încălzire 
trece în acesta din urmă şi oxigen ozonizat. 

Acidul periodic este un oxidant puternic. Este atacat de fluor, 
formîndu-se acid fluorhidric, oxigen şi oxidul de difluor. Final rămîne 
pentaoxid de diiod, iar la 250°C se formează pentafluorură de iod. Iodul 
este oxidat la acid iodic: 

5 io- + i 2 + h 2 o = 7 io- + 2H >• 

Fosforul şi arsenul sînt atacate uşor. Zincul şi fierul sînt transformaţi 
în oxizi ZnO şi Fe 3 0 4 , iar acidul periodic se reduce la iod. Acidul sulfuros 
în exces îl reduce la acid iodhidric şi în concentraţie egală la acid iodic : 

HI0 4 + 4 H 2 S0 3 = 4II 2 S0 4 H- HI 
HI0 4 + H a S0 3 = HI0 3 + II 2 S0 4 

în mediu alcalin sau neutru reacţionează cu iodurile formindu-se iodat 
şi iod : 

IO- + 21- -f II 2 0 = IO- + I 2 -f 2 HO" 

Acidul periodic oxidează acidul formic la acid carbonic, atacă acidul oxalic 
glucoza etc. Soluţia de acid periodic este foarte acidă. Din căldurile de 
neutralizare se trage concluzia că este un poliacid. 

Periodaţii. Se pot prepara oxidînd un iodat alcalin în soluţie 
alcalină cu clor (6. Magnus şi F. Ammermtiller — 1833). La 
rece se separă sarea Na 2 H 3 I0 6 şi la cald Na 3 H 2 I0 6 . 

NaI0 3 + 3 NaOH -f- Cl 2 = Na 2 H 3 l0 6 -f- 2NaCl 

în locul clorului s-a folosit bromul. încălzind iodura de bariu sau iodul c u 
peroxid de bariu şi reluînd cu apă rămîne insolubil Ba 3 (IO j) 2 (F. G i o 1 i 11 i— 
1902). Prin calcinarea iodaţilor alcalino-pămîntosi se formează unperiodat 
(C. F. Eammelsberg-1838-1858): 

5 Ba(l0 3 ) 2 = Ba 5 (I0 6 ), + 4 I, -|- 90 2 

Prin tratarea periodatului de bariu cu acid sulfuric se obţine acid periodic. 

Existenţa metaperiodaţilor M10 4 nu este pusă în discuţie, deoarece 
se cunosc săruri de acest tip. Astfel KI0 4 cristalizează din soluţia para- 
periodatului de potasiu monometalic. Tratînd metaperiodatul de potasiu 
KI0 4 cu un exces de hidroxid, A. E. H i 11 (1928) a preparat Kil 2 0 9 • 
•9H 2 0. De la acidul paraperiodic s-au preparat sărurile de tipul M 5 I0 6 , 
M 3 H 2 I0 2 , M 2 H 3 I0 6 (P. Souchay şi A. II e s s a b y 1953). în acest 
sens se cunosc sărurile de argint: Ag 5 IO s , Ag 3 H 2 I0 6 , Ag 2 H 3 I() 6 şi Ca 5 (I0 6 ) 2 , 
care precipită în anumite domenii de pH. 

Ionul H 4 IO<t se prepară prin acţiunea iodatului asupra unei baze 
în prezenţa clorului (A. A. B o m b e 11 i 1951): 

IO- + H 2 0 + 2HO“ + Cl 2 = H 4 I0- + 2C1- 
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Metaperiodatul de potasiu se prepară conform reacţiilor următoare 
(Staff B e p o r t — 1950): 

2KIOj + 2C1 S + 6KOH = K,I,0, + -4 KC] + 3H,0 
K,I 2 0, + 2HN0 3 = 2I<IOj + 2KNO, -|- 11.0 

Acidul metaperiodic adiţionează Nb 2 O s şi Ta 2 0 5 şi formează lieteropoli- 
acizi cu formulele Nb 2 0 5 ■ 2111 () 4 • 811/) şi Ta,0 5 -2III0,-2H,0 (D. Sen 
şi P. E ây — 1953). Sărurile respective se obţin încălzind o soluţie de 
acid periodic cu anhidrida metalică în prezenţa bazei a cărei sare se urmă¬ 
reşte să se prepare. Astfel, se cunosc : I 7 0 7 • 12Mo0 3 • 5M 2 0 sau M 5 [I(MoO)„ ], 
M 5 [I(WO,) 6 ], 1 2 0 7 • 8Mo0 3 • 4M 2 0, I 2 0 7 -2Mo0 3 -3M 2 0, I 2 0 7 -2W0 3 -3M 2 0 
etc. 

Periodaţii sînt agenţi oxidanţi. Astfel KI0 4 oxidează manganul 
bivalent sau dioxidul de mangan la permanganat. Iodul este oxidat la 
acid iodic : 


510- + I s + H.0 = 7 IOjvJ- 211+ 

Cu raze X s-au studiat metaperiodatul de sodiu NaI0 4 în care ionul I0 4 ” 
are o structură tetraedrică şi paraperiodaţii (NH 4 ) 2 H 3 I0 6 şi Ag 2 H 3 I0 6 
în care anionul IO|~ are o structură octaedrică. în aceste săruri se stabi¬ 
leşte prin legături de hidrogen o reţea tridimensională anionică în golurile 
căreia se găsesc cationii (H. F. Helmholtz 1937). 

Recunoaştere şi determinare. Sărurile de morfină 
dau aceeaşi coloraţie cu ionii I0 4 _ şi IO|- ca şi ionii I () ;s . Sărurile de argint 
formează un precipitat galben care la cald devine brun. Cu o iodură se 
transformă în iodat şi iod care poate fi titrat conform metodelor iodo- 
metriei. 

întrebuinţări. Datorită acţiunii lor oxidante se folosesc 
la determinarea colorimetrică a manganului în oţeluri şi roci. 

Tetraoxidul de iod. La formarea tetraoxidului de clor în soluţie 
eterică din perclorat de argint şi iod are loc echilibrul: 

cio 4 + 1/21. izrî 10 4 + 1/2C1 4 

Tetraoxidul de iod I0 4 este incolor. în prezenţa sărurilor do argint 
se descompune formînd iodură de argint. 

Combinaţiile halogenilor între ci. Combinaţiile halogenilor între ei 
se formează datorită diferenţei lor în electronegativitate. Există urmă¬ 
toarele tipuri: AE, AB 3 , AB 5 şi AB,. Fluorul fiind oxidant puternic şi 
avînd volum mic formează cei mai mulţi compuşi. Nu s-au preparat 
combinaţii ale halogenilor între ei cu mai mult de două elemente. Numărul 
maxim de legături covalente cu alţi atomi creşte cu volumul atomului 
oxidant. Acesta este trei pentru clor, cinci pentru brom şi şapte pentru 
iod. Formula acestor combinaţii conţine numai un atom din halogenul 
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cel mai greu şi mai puţin electronegativ. în compuşii AB 3 , AB 5 şi AB 7 
legăturile covalente nu satisfac regula octetului. Punctele de fierbere şi de 
topire ale compuşilor de tipul AB sînt intermediare între ale celor doi 
halogeni (fig. 56 E. Fessenden - 1951). Structura lor se determină 
greu din cauza refracţiei mici a fluorului. Sînt foarte reacţionabili şi insta¬ 
bili, motiv pentru care nu se pot obţine în stare pură. Compuşii de tipul 
AB sînt veritabili lialogeni micşti, cu legături covalente disimetrice, deci 
cu moment de dipol. în aceşti compuşi, anionul este elementul cel mai 


t°c 

_ 

electronegativ. Astfel IBr va fi ci¬ 
tită bromură de iod şi nu iodură de 
brom. Cu excepţia heptafluorurii 
de iod care se prepară din pentaflu- 
orură de iod, toţi ceilalţi se pre¬ 
pară din elemente. Nu se cunosc 
compuşi cu fluorul de tipul FX 3 , 
FX 5 , FX 7 . Numai iodul are cova¬ 
lenţa şapte. S-au preparat numai 
fluoruri penta şi hepta-covalente 
(H. C. Clark—1958). Deşi aces¬ 
te combinaţii sînt volatile şi in¬ 
stabile, totuşi ele nu explodează. 
Aceste combinaţii sînt exoterme 
cu călduri de formare foarte mici. 
în stare lichidă nu conduc curentul 
electric, deci sînt nepolare. Cu cît 
diferenţa razelor atomilor care se 
combină este mai mare, cu atît 
combinaţia conţine mai mulţi atomi 
în moleculă. Toţi aceşti compuşi 
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Maso mo/ecu/arv apoasa. Cea mai stabila combinaţie 

este clorura de iod ICI. 


F*g- r >6 Combinaţii de tip AB. 

Din această categorie se cunosc 
compuşii: monoclorura de iod ICI, monobromura de iod IBr, monoclorura 
de brom BrCl, monofluorura de clor C1F, monofluorura de brom BrF. 

Toţi compuşii se obţin prin amestecul lialogenilor în cantităţi echi- 
moleculare. Monofluorura de iod nu s-a preparat, iar monoclorura de brom 
s-a obţinut impură. Moleculele combinaţiilor de t.p AB sînt liniare, cu 
distanţa interatomică aproximativ egală cu media distanţelor intra- 
moleculare a celor două elemente (C. M. B e e s o n, D. M. Y o s t — 1939). 
Prezintă circa 30% caracter ionic. Formarea unor complecşi prin adiţia 
unui ion de lialogen la combinaţiile de tip AB prezintă energii libere nega¬ 
tive, ceea ce explică inexistenţa lor (B. L. S c o 1 1 —1953). 
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Monofluorura de clor C1F. A fost preparată prima dată de L. D o - 
mange şiJ. Neudorffer (1948). Se formează prin acţiunea directă 
a clorului umed asupra fluorului la 15°C : 

F, + CI, = 2C1F 

Prin încălzirea clorului uscat cu fluor, reacţia decurge rapid la 250°C şi se 
termină la 400°C. Reacţia se execută intr-un cilindru de nichel (încălzit 
cu ulei) sau aliaj Monel. Amestecul de gaze trece printr-un refrigerent cu 
apă apoi prin altul la —95°C pînă la —105°C, care reţine clorul şi tri- 
fluorura de clor. A treia trapă la —150°C reţine monofluorura de clor. 
Fluorul în exces trece prin trapa a treia (p.f — 188°C) şi este absorbit de 
clorură de mangan (II) cristalizată. 

Monofluorura de clor este un gaz aproape incolor care se poate 
condensa prin răcire într-un lichid gălbui cu un punct de fierbere —100,8°C. 
Se solidifică la —155,6°C. Se poate purifica prin distilare fracţionată. 
Căldura de formare a monofluorurii de clor este 15 ±0,5 kcal. Rin spectrul 
de bandă s-a calculat energia de disociere. Monofluorura de clor este mai 
reactivă decît fluorul, probabil datorită unei disocieri mai uşoare în care 
ar rezulta fluor atomic. 

Monofluorura de brom BrF. H. M o i s s a n (1891) a arătat că 
fluorul gazos se combină cu bromul lichid. Monofluorura de brom este 
un gaz de culoare roşie-brună pal la temperatura obişnuită. Se lichefiază 
la circa 20°C, obţinîndu-se un lichid roşu-oranj şi se solidifică la circa 
—33°C. Este insolubilă şi trece la 50°C în trifluorură şi pentafluorură de 
brom şi brom. Sistemul este ireversibil, deoarece are loc multiplicarea 
legăturilor interatomicc, fenomen exoterm: 

3 BrF = Br, + BrF, 

Căldura de disociere determinată din spectrul de vibraţie-rotaţie este 
50,3 kcal (H. S c h m i t z, H. J. S c h u m a c h e r—1947). Distanţa 
interatomică 1,78 Â determinată prin difracţie de electroni coincide cu 
suma razelor covalente, deci combinaţia nu are caracter ionic (M. T. 
R o g e r s—1947). 

Monofluorura de brom atacă metalele, cu hidrogenul reacţionează 
la rece, cu sulful reacţionează încet, cu fosforul fumegă. Cînd este tratată 
cu apă se degajă oxigen şi ozon. De asemenea reacţionează cu monoxidul 
de carbon şi cu dioxidul (le sulf. 

Monofluorura de iod 1F. Spectrul flăcării iodului sau iodurii de 
metil în fluor indică faptul că monofluorura de iod există (R. H. D u r i e 
-1950). 

Monoclorura de brom BrCI. Existenţa monoelorurii de brom a fost 
dovedită spectrofotometric în anul 1928. Benzile de absorbţie ale unui 
amestec de clor şi brom nu corespund nici clorului nici bromului. O altă 
dovadă este faptul că amestecul de brom şi clor reacţionează cu acizii 
nesaturaţi şi esterii mai rapid decit bromul şi clorul în parte. 



236 


GRUPA A Vn-a PRINCIPALA. HALOGENU 


Punctul de fierbere al monoclorurii de brom este circa 5°C şi cel de 
topire circa —54°C. S-a separat hidratul BrCl -4H 2 0 care se formează 
cînd se trece clorul prin brom în apă (S. A. U11 a h 1932). Constanta de 
echilibru a reacţiei: 

2 BrCI Br, + Cl 2 

în tetraclorură de carbon este 0,145. Această valoare pledează pentru 
existenta monoclorurii de brom (A. I. Popor şi .T. J. Mannion 
1952). 

Monoclorura de iod ICI. A fost obţinută în anul 1814 de .T. L. G a y - 
L u s s a c şi H. D a v y prin acţiunea clorului asupra iodului pînă la 
lichefiere. Se purifică prin distilare la 100°C şi în contact cu puţin iod. 
Se prepară şi prin acţiunea acidului clorhidric asupra amestecului de 
iodură-iodat: 

GH+ + IO- + 3C1- + 21- = 3 ICI + 311,0 


Monoclorura de iod se mai formează în multe reacţii : din iod şi clorat de 
potasiu, oxidînd iodul sau o iodură cu hipoclorit, clorat, iodat, perman- 
ganat în mediu de acid clorhidric (A. Skrabal şi I*'. 15 u c li t a—1919), 
prin acţiunea acidului clorhidric asupra IX, sau XI, etc. In aceste reacţii 
se formează un lichid roşu închis care se solidifică prin şedere şi in special 
în contact cu urme de triclorură de iod. 

Proprietăţi fizice. Există în două modificaţii alotrope. 
Modificaţia stabilă a obţinută prin răcirea rapidă a clorurii de iod lichidă, 
cristalizează în ace roşii cubice. Se topeşte la 27,165°C trecînd într-un 


V' •- 


Fig. 57 



lichid uleios, roşu închis. Monoclorura de iod forma cr. formează lanţuri 
în zig-zag cu interacţiuni puternice între atomii de iod şi iod (3,08 Â) 
pe de o parte, iar pe de alta între atomii de iod şi clor (3,00 Â) (fig. 57). 
Diagrama de cristalizare a sistemului I—CI scoate în evidenţă existenţa 
formelor a şi (3 (fig. 58). Forma instabilă (3 obţinută la reacţia elementelor 




IODUL 


237 


(fi solidificarea lichidului, constă din cristale roşii-brune, rombice, care se 
topesc la 13,9°C. Atacă pielea. Prin încălzirea monoclorurii de iod lichide 
are loc o descompunere : 

3IC1 = I, + IC1 3 


Descompunerea termică a monoclorurii de iod gazoasă are loc după 
reacţia: 


: 1 , + ci. 


deoarece la aceste temperaturi IC1 3 nu poate exista. Spectrul de absorbţie 
al vaporilor este foarte diferit de cel al clorului şi bromului. Momentul 
de dipol al moleculei este 0,5 Debye şi corespunde la o legătură cu 8 % 
caracter ionic (C. E.Towers 1948). Momentul de dipol creşte în lichide 
cu constantă dielectrică mare. 

în stare lichidă conduce curentul electric. în timpul electrolizei 
iodul migrează la catod, iar clorul la anod. Conductibilitatea slabă este 
atribuită unei ionizări limitate : 


ici 1+ + ci- 

Monoclorura de iod este un dizolvant ionizant. în monoclorură de iod 
topită, clorura de potasiu posedă o conductibilitate care reflectă o ioni- 
zare aproape completă. Se poate admite că au loc echilibre de disociere 
şi de solvatare asemănătoare altor sisteme : 

ici 1 + + cl¬ 

ei- + ici ici 2 - 

în acest caz ionul I* îndeplineşte funcţia acidă şi ionul ICl’S funcţia bazică. 
Solvatarea ionului Cl“ se realizează adăugind cloruri neionizabile deri¬ 
vate de la baze slabe ca A1C1 3 , SbCl 6 , SiCl„ SnCl 4 , TiClţ, VC1 4 , îfbCl 5 
(Y a. A. Fialkov 1941—1949) cînd se formează anioni de tipul 
[AICI 4 ]-, [SbCl 6 ] _ , [SnCls] 2 - etc. Cu halogenuri ce corespund unor baze 
puternice, ionii CI" se vor sol vata ca IClr. Sistemul SbCl 5 — ICI prezintă 
o mare conductibilitate datorită disocierii: 

I[SbCI„] 1+ + [SbCl c ] — 

Adăugind clorură de potasiu, conductibilitatea scade la început datorită 
formării combinaţiei complexe K[SbCl 0 ] pentru ca apoi să crească datorită 
formării K + (IC1 2 )“ : 

I+ISbCl,]- + K+(IC1.)- — K[SbCl,J + 2IC1 

în monoclorură de iod se pot face deci titrări conductometrice folosind 
pentaclorura de antimoniu ca acid şi clorurile alcaline ca bază. Proprie¬ 
tăţile de dizolvant ale monoclorurii de iod se pot folosi la prepararea 
unor săruri ca K[SbCl e ] încălzind pentaclorura de antimoniu şi clorură 
de potasiu în mediu de monoclorură de iod. Excesul de monoclorură de 
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iod se poate extrage din mediu eu tetraclorură de carbon (V. G u t m a n 
1951). 

Proprietăţi chimice. Datorită disocierii uşoare, reacţio¬ 
nează ca amestecul elementelor componente. Cu elementele potasiu, 
aluminiu şi cu fosforul alb reacţionează cu explozie formînd clorurile 
respective. Elementele Mg, Ge, S, Ca, Ba, Ni, Cu, Ag, Bi, Se, Co, Zn, P 
roşu, Fe, Sn, Ti, As, Sb, Te reacţionează cu violenţă crescîndă în ordinea 
indicată formînd clorurile respective. Pentru elementele : Au, Hg, In, V 
şi Mn este necesară o încălzire. Elementele Cd, B, C, Si, Pb, Zr, Nb, Ta, 
Cr, Mo, W şi Pt nu reacţionează (V. Gutman n—1951). Datorită sarcinii 
pozitive a iodului, monoclorura de iod este un oxidant. Produsul de redu¬ 
cere poate fi o iodură sau iodul, după tăria agentului reducător : 

ICI + 2e = I- 4- Cl¬ 
ici + c = 1/21 2 + Cl- 

Beacţionează cu mulţi oxizi formînd cloruri şi ioduri şi degajînd oxigen. 
Beacţionează cu apa formînd acid hipoiodos şi acid clorhidric. Acidul 
hipoiodos se disproporţionează, astfel încît reacţia finală este : 

5 ICI + 3 H 2 0 = 5 I ICl + HIOj + 21, 

Excesul de acid clorhidric retrogradează hidroliza şi formează acidul 
HEC1 2 roşu-brun de la care se cunosc săruri. Cu hipocloriţii şi cloraţii 
reacţionează după reacţiile : 

3KC10 + ICI = KI0 8 + 2KCI + CI, 

KCIO3 + ICI = KIO3 + Cl 2 

Deşi monoclorura de iod este folosită ca agent iodurant în chimia orga¬ 
nică totuşi poate avea şi rolul de agent clorurant. Aceasta depinde de 
mediul respectiv. Dizolvanţii cu constantă dielectrică mare produc o 
rupere homolitică a legăturilor. Clorurarea poate fi împiedicată prin 
reacţia acidului clorhidric format cu mediul. Acidul salicilic solid suferă 
o clorurare în vapori de monoclorură de iod; în tetraclorură de carbon 
reacţia este în mare măsură o iodurare, iar în nitrobenzen exclusiv o iodu- 
rare (F. W. B e n n e 11, A. G. Sharpe -1950). 

Monobromura de iod IBr. A fost preparată prima dată de A. J. 
B a 1 a r d (1826) şi studiată de M. Lagermarck (1874) şi W. B or¬ 
ii e m a n n (1877). Se obţine direct din elemente la 50°C. Bromul în exces 
se elimină cu un curent de gaz uscat. Se mai formează în reacţia : 

SBr 2 + 2 ICI = SC1 2 + 2IBr 

Are aspectul unui solid cristalin de culoarea iodului. Este sublimabilă 
ca şi acesta. Se topeşte la 42°C formînd un lichid aproape negru care 
fierbe la 116°C. 
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Diagrama de echilibru indică o serie continuă de soluţii solide. Totuşi 
la 50% mol, elementele se unesc indicînd existenţa compusului IBr (P.C. 
E. Meerum-Terwagt—1905). Creşterea constantei dielectrice a 
iodului de la 3,082 la 3,724 cînd i se adaugă brom, este altă indicaţie. 
Densitatea unui amestec creşte de la 3,1135 la 3,1855 prin şedere. Pre¬ 
zintă o căldură de formare mică aşa cum este de aşteptat (2,30 kcal). 
Spectrul de absorbţie diferă de cel al constituenţilor. Procentul de diso¬ 
ciere al monobromurii de iod este mic. Chiar la 300°C, la presiunea atmo¬ 
sferică, procentul de disociere este numai 20 % : 

2IHr ZZZ I a Br.| 

Posedă o conductibilitate electrică şi un moment de dipol de 1,21 D‘ 
Soluţiile de monobromură de iod au culori diferite în diferiţi dizolvanţi, 
ceea ce reflectă fenomene de solvatare. 

Monobromură de iod topită conduce curentul electric. Şi în acest caz 
este vorba de o solvatare sau de o ionizare : 

IBr ZZZ 1+ + Br- 
Br- + IBr (IBr^)] 

Ionizarea monobromurii de iod este pusă în evidenţă prin reacţiile : 
RbBr + IBr^zî [Rb*] [IBr„-, 

SnBr 4 ţ-f- 2)IBr (I+) 2 -f- (SnBr„) ! “ 

Bromocomplecşii sînt mai instabili decît clorocomplecşii. Unele bromuri 
alcaline formează IBr 3 . Cu bromurile eationilor Mo v , Sb In , Zn u , Al 111 , 
Sn' v , P v , formează soluţii mai puţin conductoare, în care ionul I + este 
asociat cu anionii MoBr 6 “, SbBr (1 , ZnBr; - , AlBr 4 ~, SuBif - . Cupentabromură 
de fosfor se formează un compus bazic (PBr 4 ) + [IBr 2 ] - . Se pot scrie şi în 
acest caz reacţii acido-bazice de dublu schimb (V. Gutmann — 1951) : 

NU* -I- Br- + I+l+[Br- =[(NHjţ) (IBrv) 

O reacţie de neutralizare se scrie astfel: 

2 MIBr 2 + I 3 SnBr 6 = M 2 SnBr„ + 4 IBr 

Asupra fenolului acţionează bromurant şi asupra andinei bromurant 
şi apoi iodurant. Se fixează în amidon formînd un compus de inserţie 
în care monobromură de iod este un polimer liniar alungit legat de macro- 
molecula organică prin forţe van de Waals (C. D. West —1949). 

Combinaţii de tip AB 3 . Combinaţiile cunoscute de acest 
tip sînt: trifluorura de clor C1P 3 , trifluorura de brom BrP 3 , triclorura de 
iod IC1 3 . Sînt de asemenea dovezi asupra existenţei tribromurii de iod 
IBr a . Aceste combinaţii sînt agenţi oxidanţi. Acţiunea oxidantă creşte 
în ordinea I 3+ < Br 3+ < Cl 3+ în care descreşte stabilitatea. Halogenul 
trivalent este redus la starea elementară sau la halogenură. 
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Trifluorura de clor C1F 3 . Se prepară din elemente în aceeaşi insta¬ 
laţie ca şi monofluorura de clor, cu deosebirea că este necesar un curent 
mai puternic de fluor. Vasul se încălzeşte la 300°C şi este necesară o singură 
trapă. în final este rectificată prin distilare şi condensare (O. E u f f şi 
H. K r u g—1930, H. C. Miile r—1951). Separarea trifluorurii (p.f. 11,3°C) 
de monofluorură (p.f.—100,8 C C) se realizează răcind amestecul la —80°C. 
Acidul fluorhidric se separă trecînd amestecul peste fluorură de sodiu 
solidă. Atacă bronhiile şi materialele de contact. Se lucrează cu ochelari, 
mască, mănuşi de azbest. 

Proprietăţi fizice. Trifluorura de clor gazoasă este inco¬ 
loră, cea lichidă este verde pal şi cea solidă este albă. Spectrul C. V. 
Eaman indică o asociere (C1P 3 ) 2 . Constanta lui Trouton (20,8) nu este 
în acord cu vreo asociere moleculară în lichid. în stare de vapori se admite 
o dimerizare. Momentul de dipol calculat este fi. = 0,554 D (D. W. Mag- 
nu son—1952). Constanta dielectrică este e = 4,754—0,0187, între 0 
şi 25°C. Prin raze X şi spectre de microunde s-a stabilit că are o structură 
în T, distorsată (T. Smit li —1953). Aceste date sînt în dezacord cu spec¬ 
trul C. V. Eaman şi de vibraţie din care se trag concluzii asupra unei 
structuri piramidale (K. Schafer şi E. Wick e—1948). Structura 
electronică a moleculei C1F 3 este: 

xp: 

: ci * f S 

Proprietăţi chimice. La temperatură înaltă trifluorura 
de clor se disociază conform reacţiei: 

cif 3 ;=? cif + f 2 

cu 7 l 250 ° = 3 -IO -4 . Eeacţionează cu apa formînd CIOF care rămîne dizol¬ 
vată cu coloraţie roşie. Este un fluorurant şi clorurant foarte activ. 
Transformă oxizii cei mai stabili în fluoruri (MgO, CaO, A1 2 0 3 ). Clorurile 
sînt transformate în fluorurile corespunzătoare stării superioare de valenţă 
a metalului (E. G. Eochowşil. Kuki n—1952): 

CoCl a + C1F 3 = CoF 3 + 3/2CU 

Atacă unele metale direct cu aprindere (Al, Mg, Fe), altele peste 120°C 
(Ag, Hg, Cu, Pb, Ti), iar altele peste 200°C. Dioxidul de sulf, hidrogenul 
sulfurat şi amoniacul ard în triclorură. Eeacţia cu hidrogenul, oxidul de 
carbon, sulfura de carbon, amoniacul, hidrocarburile constituie sisteme 
motoare chimice. în flăcările corespunzătoare apar radicali liberi (G. J. 
Skinrow şi G. Wolfhardt — 1955). Se păstrează lichefiată în 
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cilindri de fier cu legături şi robinete de teflon. Cu acidul fluorhidric 
formează un complex : 

CIFj + hf HCIF, 

Tirfluorura de clor transformă clorurile de Co(II), Ki(II) şi Ag(I) în 
CoF 3 , NlF 2 , AgF 2 care împreună cu HgFo sînt agenţi de fluorurare în 
chimia organică (E. G. Eochow şi I. K u k i n 1952). 

Trifluorura de brom BrF 3 . A fost preparată prima dată de P. J. e - 
beau (1905—1908) şi E. B. E. Prideaux (1905—1900) răcind 
amestecul vaporilor de brom şi fluor cu zăpada carbonică. O. E u f f 
(1932) a realizat reacţia într-un vas de cupru diluînd fluorul cu azot. 
Dacă se condensează amestecul de gaze la 10°C, monofluorura de brom 
şi fluorul nu sînt reţinute în trapă. Bromul poate fi separat prin distilare 
sau lăsînd să se separe două pături (BrP 3 cea superioară). Se mai obţine 
pe baza reacţiei: 

MBr + 2Fj = MF + BrF a 

Proprietăţi fizice. Trifluorura de brom este un lichid 
incolor cu tentă verde-gălbuie, cu punct de fierbere 127,6°C. Fumegă la 
aer şi se solidifică sui) forma unor cristale verzi-gălbui la 8,87°C. Densi¬ 
tăţile lichidului şi solidului sînt 2,323 şi 2,843 g/ml. Momentul electric 
al moleculei gazoase este 1,19 D (M. T. E o g e r s şi colab. 1955), ceea ce 
implică o structură trigonală piramidală. Conductibilitatea electrică 
(8,0 -10 -3 £î -1 -cm -1 la 25°C) se explică printr-o autoionizare. Din difracţie 
de electroni rezultă o structură piramidală cu unghiul F—Br—F 86° şi 
r nr _ P = 1,78 Â (M. T. E o g e r s—1947). Speciile de ioni sugerate de con- 
ductibilitate sînt lirF.r şi BrF, . Primul ion este unghiular, iar al doilea 
plan, cu două dublete deasupra şi dedesubtul planului. 

Proprietăţi chimice. Trifluorura de brom este un dizol¬ 
vant pentru mulţi derivaţi nemetalici sau metalici. Astfel, bromul dizolvat 
în trifluorură de brom reacţionează cantitativ cu fluorul gazos. Se auto- 
ionizează în acord cu valoarea mare a constantei lui T. Trouton 
(25,3): 

2BrF„ BrFÎ + BrFr 

In acest caz BrFi" este baza de la care se cunosc sărurile AgBrF 4 , KBrF.„ 
Ba[BrF 4 ] 2 . Acizii corespunzători ce conţin cationul BrF.tau fost preparaţi 
în unele cazuri [BrF 2 ] [SbF 6 ], [BrF 2 ] [NbF 6 ], [BrF 2 ] 2 [SnF e ], S-au 
putut titra conductometric astfel de baze cu astfel de acizi: 

[BrF s ] [SbFel + Ag [BrFJ = Ag[SbF e ] + 2BrF 3 

Acidul [BrF 2 ] [AuF 4 ] poate fi neutralizat cu o bază ca de exem¬ 
plu Ag[BrFJ : 

Ag[BrF„] + BrF 2 [AuF 4 ] = Ag[AuF 4 ] + 2BrF 3 

S-au preparat şi compuşii [BrF 2 ] 3 [AuF 6 ] şi BrF 2 [SbF 6 ]. Aceste baze şi. 
acizi pot reacţiona cu anhidride acide şi bazice spre a da reacţii de neutra- 
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lizare (V. Gutmann— 1950, A. G. Sharpe, H. J. Emeleus — 
1948): 

VF 5 + Ag[BrF 4 J «ZZ! AgţVF 6 ] + BrF 3 

Trifluorura de brom are rolul fluorului care poate fi donor sau acceptor 
ele electroni. Intr-un sistem acid-bază ionul fluor are rolul protonului dar 
de sarcină opusă. 

Halogenuri ca BF 3 , TiCl 4 , SiF 4 , GeF 4 se dizolvă fără modificare în 
trifluorura de brom. Celelalte fluoruri ionice intervin în reacţii în care 
au rolul de donori sau acceptori de ioni F~. Ele regenerează molecula 
de trifluorură de brom, pornind do la ionii BrF 2 + sau pot să participe la 
constituirea ionilor MF^ sau uneori MF^ capabili să se asocieze chiar cu 
Brl'Y. Fluorurile din grupa I şi a V-a se dizolvă în trifluorură de brom 
cu reacţie exotermă. 

Solubilitatea fluorurilor alcaline creşte cu volumul cationului. 
Există un paralelism între acţiunea oxidantă, creşterea sarcinei nucleare 
şi scăderea tendinţei de a pierde ioni fluor a fluorurilor în sistemul periodic. 
Paralel scade solubilitatea fluorurilor metalice. Fluorurile grupei a V-a 
care pot acţiona ca acceptori de F' sînt foarte solubile formînd soluţii 
conductibile. 

în trifluorură de brom pot avea loc reacţii de solvatare (paranteza 
obişnuită înseamnă un compus intermediar) urmate de un proces de 
fluorurare : 


K[I*F 6 ] + BrF 3 = K[BrFJ -f (PF S ) 


'PF 5 + BrF s = (BrF,PF 6 )* 

'BrF 2 PF 6 ) + K[BrF 4 ] =[K[PF„|> 2BrF 3 

Trifluorură de brom este un agent de fluorurare puternic. Dizolvă aurul 
(nu atacă platina), negrul de fum, iodul, sulful, fosforul, arsenul, borul, 
siliciul. Trifluorura de brom transformă Cdl 2 , LiCl, A1C1 3 , FeCl 3 în fluo¬ 
ruri. Reacţii complete de fluorurare au loc cu CuO, B 2 0 3 , T1 2 Q 3 , SiO,, 
GeO,, TiO a , As 2 0 3 , Se0 2 , Sb 2 0 3 , I 2 0 5 şi parţiale cu BeO, MgO, ZnO, 
CdO," HgO, CaO, A1,0 3 , SnO.,, PbOo şi Th0 2 (H. J. E in e 1 e u s şi A. A. 
W o 1 f - 1950). 

Metîifosfaţii sînttransformaţi de trifluorura de brom în hexafluo- 
rcfosfaţi, ortofosfaţii în fluoro şi bromofosfaţi, peroxisulfaţii şi pirosulfaţii 
în fluorosulfonaţi M(FS0 3 ), cromaţii în fluorocromaţi MCrF 4 0, perman- 
ganaţii în fluorosăruri roşii MMnF 5 sau galbene MMnF 6 . Trifluorura de 
brom reacţionează violent cu halogenurile alcaline (NH 4 F, NH 4 C1, KBr, 
KI, KF), alcalino-pămîntoase (BaCl 2 ) şi de argint (AgCl şi AgF) formînd 
complecşi ce conţin anionul BrF7, Ag[BrF 4 ], Ba[BrF 4 ] 2 , K[BrF 4 ]. Folo¬ 
sind trifluorură de brom s-au preparat compuşi nitroniu (N0 2 ) 2 [SnF 6 ] 
şi N0 2 [AsF 6 ] (H. J. Emeleus - 1950) şi nitrozil (A. A. Woolf- 
1951). 
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Reacţiile trifluorurii de brom cu compuşii organici sînt importante. 
Cu tetraclorura de carbon formează CBr 3 F, CBr 2 F 2 şi CBrF 3 (H. J.Bme- 
1 e u s — 1948). 

Triclorura de iod IC1 3 . A fost descoperită de J. L. G a y—L u s s a c 
(1814). Clorul lichid la —90°C se combină cu iodul sau cu o iodură (Pbl 2 > 
formînd triclorura de iod cristalină. O soluţie de triclorură de iod în acid 
clorhidric se prepară pe baza reacţiei (Y a. A. F i a 1 k o v şi F. E. K a g a n 
- 1952) : 

KI + 2KI0 3 + 12HC1 = 3IC1 3 + 3KCI + 6H 2 0 
sau prin acţiunea acidului clorhidric asupra pentaoxidului de diiod r 
I 2 0 5 + 10HC1 = 2 ICI 3 + 5H 2 0 + 2C1 2 

Se mai poate obţine prin acţiunea pentaclorurii de fosfor asupra bromuri i 
de iod, prin acţiunea clorului asupra iodatului de argint, a clorurii de sul- 
furil asupra iodului etc. 

Proprietăţi fizice. în stare solidă, triclorura de iod se pre¬ 
zintă sub formă de cristale aciculare galbene ca lămîia, uşor transforma - 
bile în plăci triclinice roşii-oranj care sublimă la temperaturi sub 0°C. 
Este delicvescentă şi are miros înţepător. Reţeaua cristalină a triclorurii 
de iod constă din molecule plane I 2 C1 6 (fig. 59) cu dublete de electroni ale 
iodului neutralizate de o parte şi de alta a planului (K. H. B o s w i j k, 
E. H. Wiebenga — 1954). Punctele de fierbere şi de topire nu sînt 
exacte din cauza descompunerii în monoclorură de iod şi clor. Din densi¬ 
tatea de vapori rezultă că la 77°C disocierea este completă. 

Este solubilă într-o serie de dizolvanţi minerali şi organici (S0 2 , POCl 3 , 
S0 2 C1 2 , AsC 1 3 , benzen, acid acetic, tetraclorură de carbon etc.). Deşi spec¬ 
trul de absorbţie în tetraclorură de carbon este cel al compuşilor de diso¬ 
ciere totală : 

ici 3 ţzl ci 2 + ici 

totuşi, dat fiind faptul că clorul este puţin solubil în tetraclorură de car¬ 
bon se admite o ionizare simultană (M. N. G r e e n w o o d şi H. J. E m e- 
16 u s - 1950) : 

2ICI 3 zzl IClJ + IC1“ 

ceea ce explică şi conductibilitatea electri¬ 
că a acestei soluţii. 

Proprietăţi chimice. Reac¬ 
ţiile triclorurii de iod se explică ţinînd 
seama de disocierea sa în clor şi monoclo¬ 
rură de iod. Reacţionează cu hidrogenul 
formînd acid clorhidric şi monoclorură de 
iod. La temperatură mai înaltă se formează acid clorhidric şi iodhidric. 
Atacă fosforul, potasiul cu care se aprinde, argintul mercurul şi oxizii lor. 
Are rol de oxidant faţă de acidul sulfuros, sulfhidric, sărurile de fier (II),. 
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de staniu (II) şi mulţi compuşi organici. Apa o liidrolizează după reacţia 
globală (Tarugi — 1918) : 

2 IC 1 3 4 3H 2 0 ;=Zf 5HC1 4 ici 4 - hio 3 

Procesul de liidroliză este incomplet (B. V. Soldatov, S. A. Y o z n e- 
sendkii —1941). Beacţia cu hidroxidul de potasiu este complicată 
producîndu-se clorură de potasiu, iodat, iod, iodură, hipoclorit, clorat, 
periodat. 

Triclorura de iod adiţionează cloruri alcaline sau alte cloruri ale unor 
elemente puternic electropozitive, formînd combinaţii cristaline de tipul 
MICI* Sarea de potasiu se mai obţine prin acţiunea acidului clorhidric 
concentrat asupra iodaţilor : 

kio 3 + ci ici = KICI 4 4 ci 2 4 311,0 

Triclorura de iod reacţionează cu triclorura de aluminiu formînd I[A1C1 6 ] 
şi cu pentaclorura de antimoniu formînd I[SbCl 8 ]~. Structurile acestora 
sînt considerate intermediare între [IC1 2 ] + [SbCl 8 ]” şi [IC1 4 ]~ [SbCl 4 ] + pe 
de o parte şi între [IC1 2 ] + [A1C1 4 ] _ şi [IC1 4 ]~[A1C1 2 ] + pe de altă parte (C. G. 
Y o n k şi E. H. W i e b e n g a — 1959). 

întrebuinţări. Soluţia apoasă de IC1 3 este un antiseptic 
puternic, care chiar în soluţie apoasă şi diluţie mare distruge bacteriile. 
Datorită proprietăţii de a oxida sulful se întrebuinţează la dezagregarea 
minereurilor sulfuroase (pirită etc.) în soluţie clorhidrică. De asemenea 
este utilizată în chimia organică drept transportor de clor foarte activ, 
deoarece se disociază în monoclorură de iod şi clor. în acest fel se explică 
acţiunea catalitică a iodului în chimia organică. 

Tribromura de iod. Tribromura de iod IBr 3 se descrie ca un lichid brun 
închis solubil în apă şi alcool. Există unele indicaţii electrometrice că se 
găseşte în sistemul iod-brom alături de monobromură de iod fără să i se 
poată preciza exact compoziţia (J. H. F a u 11 şi G. S. F o r b e s — 1933). 

Combinaţii de tip AB 5 . Se cunosc pînă în prezent numai două 
pentahalogenuri: BrF 5 şi IF 5 . în fiecare compus există cinci perechi de 
electroni participante şi o pereche de electroni liberă. 

Pentafluorura de brom BrF 5 . A fost preparată de O. K u f f şi II. Menz 
(1931) introducînd un curent de vapori de brom diluaţi cu azot şi un exces 
de fluor într-un vas de cupru încălzit la 200°C. Produsul brut este purificat 
prin distilare. Beacţia prezintă pericol de explozie mai ales în vas de 
platină. Se poate folosi ca substanţă iniţială trifluorura de brom, însă 
echilibrul reacţiei : 

BrF 3 4 F 2 BrF 5 

nu este atins. Se condensează amestecul de triflaorură şi pentafluorură 
de brom la — 60°C şi se distilă la presiune redusă în vas de cuarţ sub 0°C. 
Excesul de fluor se condensează într-o trapă răcită cu aer lichid. 

Proprietăţi fizice. Este un lichid aproape incolor care se 
solidifică la — 61,3°C şi fierbe la 40,5°C. în stare de vapori nu este asociată, 
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însă constanta lui F. Trouton (23,7) a lichidului, indică o oarecare 
asociere. In spectrul C. V. Eaman s-au măsurat nouă frecvenţe fundamen¬ 
tale. Aceste date sînt în acord cu o structură tetragonal-piramidală şi infirmă 
structura de bipiramidă trigonală (X. 6. Burke şi E. A. Jones — 
1951). 

Proprietăţi chimice. Disocierea sa începe abia la 400°C. 
Apa o transformă în acid fluorhidric, oxitrifluorură de brom BrOF 3 şi 
apoi acid bromic. Atacă sodiul, cuprul, argintul, calciul, cadmiul, titanul, 
cromul, platina. Fentafluorura de brom arde în dioxid de sulf, hidrogen 
şi oxid de carbon. Transformă oxizii W0 3 , Mo0 3 , Cr 2 0 3 , P 2 0 5 , I 3 0 5 , As 2 0 3 
Si0 2 , MgO în fluoruri. Deplasează ceilalţi halogeni din sărurile lor şi atacă 
multe substanţe organice. 

Fentafluorura de iod IF 5 . Pentafluorura de iod a fost obţinută de 
G o r e în anul 1871, încălzind la roşu fluorura de argint cu vapori de iod : 

5AgF + 3I 2 = 5AgI + IF t 

O. EuffşiB. Kein (1930—1931) şi O. B u f f şi A. B r a i d a (1934) 
au preparat-o încălzind pentaoxidul de diiod cu fluor, reacţie în care se 
formează şi puţină oxitrifluorură de iod care se depune pe pereţi sub for¬ 
mă de cristale : 


2I a 0 6 + 10F„ = 4IF S + 50 3 
2Lj0 5 + 6F 2 = 4IOFj + 30 2 

Ileptafluorura de iod care se formează în exces de fluor se elimină menţi- 
nînd tifluorura lichidă la —10°C şi sub o presiune de 100 mm Hg. Se 
purifică prin distilare în vase de cuarţ topit. 

Proprietăţi fizice. Se prezintă ea un lichid incolor care 
fierbe la 98°0 şi se solidifică la 9,6°C. Din spectrul de vibraţie i se atribuie 
o structură de piramidă tetragonală cu dubletul iodului neutilizat oeu- 
pînd vîrful unui octaedru (E. C. h o r d — 1950, E. L. S c o 11 — 1950, 
W. G. Palmer — 1953). Atomii de fluor se găsesc în vîrfurile bazei 
pătrate, iar atomul de iod şi fluorul celălalt pe axa tetragonală, normală 
pe bază. Momentul de dipol în stare de vapori 2,18 D reflectă o disimetrie 
structurală marcată. Datele de raze X indică o structură de bipiramidă 
triunghiulară. 

Proprietăţi chimice. Pentafluorura de iod este stabilă pînă 
la 400°C. Ulterior are loc o disociere care provoacă creşterea numărului 
de coordinaţie al atomului central, cel mai electropozitiv : 

7IF 5 ^2 i 2 + 5IF, 

Metalele alcaline sînt atacate superficial şi explodează la încălzire în pen- 
tafluorură de iod. Atacă încet Ag, Mg, Cu, Fe, Hg şi Cr. Eeacţionează cu 
multe substanţe (E. E. Aynsley - 1953). 

Anhidrida iodic.ă formează cu IF f , cristale albe de oxitrifluorură de 
iod. Oxizi P 2 0 5 , V 2 ( K. Sb 2 0 5 , 0r 2 O 3 , WO s se dizolvă în pentaflorură de 
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iod formînd POF 3 , VOF 3 , SbF 5 *I0 2 , Cr0 2 F 2 şi WO s -2IF 5 . Sînt posibile- 
reacţii de tip acid-bază în care pentafluorura de iod acţionează ca dizol¬ 
vant : 

KI 

SbF 6 + IF 5 =SbIF 10 - > KSbF # + IF 5 

IF S 

BF 3 +KF->KBF 4 

Conductibilitatea specifică a pentafluoruri de iod în acid fluorhidric la. 
25°C este 1,53 • 10 - 5 £l - 1 *cm _1 şi indică un anumit grad de ionizare : 

2IF 6 4=r if~ + if 4 + 

Prin adaos de iodură de potasiu la pentafluorură de iod se formează la 
fierbere hexafluoroiodatul de potasiu KIF 6 care reacţionează cu apa astfel: 

KIF 6 + 3H 2 0 = K+ + 6F- + IO~ + 6H+ 

Ionul lF<r cu configuraţia electronică 5s 2 5p 6 5d 4 Cs 2 a stratului de valenţă 
al iodului are o structură octaedrică (H. J. E m e 1 6 u s, A. G. S h a r p e 
- 1950). 

Combinaţii de tip AB 7 . Există un singur reprezentant al 
acestei clase IF 7 . Volumul atomului de iod este suficient de mare pentru, 
a coordina şapte atomi de fluor. Combinaţiile cu numărul de coordinaţie 
şapte sînt puţin obişnuite. Combinaţia pierde uşor fluor trecând în penta¬ 
fluorură de iod. 

Heptafluorura de iod IF 7 . A fost preparată de O. E u f f şi B. K e i m 
(1930—1931) saturînd pentafluorura de iod încălzită la 90°C cu un curent, 
de fluor şi trecînd amestecul într-un tub de platină încălzit sub 290°C. 
Amestecul se condensează şi se fracţionează (W. C. Schuml) si M. A. L y- 
nch - 1950) : 

if 5 + f 2 if 7 

Proprietăţi fizice. Este un gaz incolor care fumegă la aer 
şi atacă mucoasele. Solidul se topeşte sub uşoară presiune la 5— 6 °C. 
Lichidul supratopit fierbe la 4,5°C. Are o structură de bipiramidă penta- 
gonală cu cei doi atomi mai mobili în vîrfuri. Heptafluorura de iod se 
descompune în pentafluorură de iod cu o structură de piramidă pătrată 
(E. C. Lord — 1950, E. L. S c o 11 — 1950). 

Proprietăţi chimice. Eeacţionează numai la temperatura 
la care se poate disocia ca un amestec de fluor şi pentafluorură de iod. 
Atacă totuşi la temperatura ordinară sulful, arsenul, fosforul alb, borul 
şi siliciul. Sodiul, potasiul, bariul, magneziul, aluminiul reacţionează 
violent cu heptafluorura de iod. Iodul reduce heptafluorura la pentafluo¬ 
rură de iod : 

if 5 + f 2 ~i if 7 
i* 

Eeacţionează cu apa formînd acid periodic şi acid fluorhidric. 
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OXIHALOGEXUBILE HALOGliMl.Olt 

Se cunosc precis dioxifluorura de brom Br0 2 F şi oxifluorurile de iod 
IOF 3 şi IOjF. 

Dioxifluorura de brom. A fost preparată de M. S c h m e i s s e r şi 
E. P a m m e r — 1957, barbotînd fluor printr-o suspensie de dioxid de 
brom în peifluorpentan C 5 F 12 sau înlocuind fiuorul cu pentafluorură de 
brom şi dioxidul de brom cu bromat : 

BrF s + 5BrOj = 5BrO,F + l/2Br 2 
KBrOj + Brl' s = KBrF, + BrO.F + 1/20, 

S-a mai obţinut la temperatura de — 50°C după fracţionare sub — 20°C 
pe baza reacţiei : 

BrF 5 + 2Br 2 + 10O 3 = 5Br0 2 F + 100, 

Poate fi considerată ca o fluorură a acidului bromic Br0 2 (0H). Oxifluoru- 
Tile iodului se consideră fluoruri ale radicalilor (IO) 3+ şi (I0 2 ) + în care iodul 
este pentavalent. Prima combinaţie rezultă prin acţiunea pentafluorurii 
de iod asupra pentaoxidului de diiod : 

I 2 O s + 3IF S = 5IOF 3 

Ultima rezultă prin dismutaţia precedentei la 100°C (E. E. Aynsley — 
1953) : 

2 IOF 3 = IO„F + IF S 


P01.IHAL0GENUR1 

Se ştie de multă vreme că iodul se asociază cu un ion de iod formînd 
un ion complex solubil : 

I- + b 17 

Se cunosc halogenoeloruri, polibromuri, halogenobromuri, poliioduri 
şi balogenoioduri. Se cunosc săruri care conţin ioni tetracloroiodic (IC1 4 ) - 
şi dicloroiodic ICK (IV. Cremerşi E. Duc an — 1931). A fost izolat 
chiar acidul II(IC1 4 ) -4H 2 0. Dizolvînd bromul în acid bromhidnc s-a obţi¬ 
nui. HBr 3 şi există dovezi despre existenţa llClBr 2 şi HBrI 2 . Folosind 
proprietatea bromului de a se dizolva în bromuri s-au obţinut polibromuri 
de tipul M n Br 4 care sînt dimeri sau săruri duble deoarece sînt diamagne- 
tice şi MBr 2 n+i în care u = 1, 2 şi 3. La acestea se mai adaugă şi săruri de 
tipurile MClBr 2 şi MBrCl 2 . 

Echilibrul dintre brom şi o bromură alcalină în care apar polibromuri 
a fost studiat pe baza unor măsurători de solubilitate, de coeficient de 
schimb cu un dizolvant neionizant etc. : 

Br- -f- nBr 2 ^ * Br^ + 1 
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S-au preparat polibromuri ale metalelor alcaline grele, ale amoniului te- 
trasubstituit şi ale cationilor voluminoşi ai alealoizilor. 

Poliiodurile descoperite sînt de tipul 17, LT, If, Lt- Poliiodurile de tipul 
MI 4 fiind diamagnetice înseamnă că sînt duble M 2 I 8 sau mixte MI 3 şi MI 5 , 
condiţii în care dispar electronii neîmpereeheaţi. Halogenoiodurile au 
formula generală (I 0 X 6 Y C ). STumerele a, b, c se supun regulii a -\- h -[- 
-f- c = 2» + 1 (n întreg) ceea ce reprezintă condiţia ca ansamblul res¬ 
pectiv să fie diamagnetic. 

Existenţa poliiodurilor se demonstrează prin studii de solubilitate a 
iodului în ioduri, studii crioscopice, conductometrice, de absorbţie a lumi¬ 
nii, coeficienţi de repartiţie etc. 

Ele se obţin sub formă cristalină topind direct iodul cu iodura res¬ 
pectivă sau dizolvînd iodul şi iodura intr-un dizolvant care ulterior se 
îndepărtează. Este interesant că locul cationului cu volum mare poate fi 
luat de un ion complex, de exemplu : [Zn(NH 3 ) 4 ]I 5 şi [Cd(NH 3 ) 2 ]I, sau 
[(C 6 H 5 ) 4 As]I 3 , [(C 2 H 5 ) 4 N]I„ [(CH 3 ) 4 N]I 5 , [(CH 3 ) 4 îi]I 9 . Poliiodurile hidro- 
lizează uşor şi se dizolvă în dizolvanţi eu constantă dielectrică mare ca 
alcooli, cetone, ceea ce reflectă o natură covalentă-polară. La descompu¬ 
nere termică se formează compuşii cu energia de reţea cea mai mare : 

CsICl, = CsCl + ICI = Csl + C1 2 

Sînt mai stabile termic combinaţiile cu structura cea mai simetrică şi 
cele cu metalul cel mai greu. Halogenul cel mai electronegativ înlocuieşte 
pe cel mai puţin electronegativ şi cel mai eleetropozitiv pe cel mai puţin 
electropozitiv dintr-o polilialogenură : 

KIBr 2 + CIj = KIClj + Br 2 
MBr 3 + J 2 = MIBr 2 + IBr 

Polihalogennrile se pot dizolva în halogeni lichizi din care cristalizează 
din nou la evaporare. Un halogen se poate adiţiona la o polilialogenură : 

kici. + ci 2 = kici 4 

Ionii IO 2 şi IBrCl - sînt liniari şi simetrici în primul caz (r = 2,34Â) şi 
desigur asimetrici în al doilea (ri. Br = 2,50 A şi r x .ci = 2,38 Â (E. C. L. 
Mooney — 1939). S-au găsit ioni ICI 2 liniari şi cu cele două distanţe 
I-CI diferite : n (C 4 H 12 N 2 ) (IC1 2 ) 2 (C. Eomming- 1958). 

Ionul IC1 4 are o structură plană în IvICl 4 (E. C. I. Mooney - 
1938) şi ionul BrFy are o structură plan pătrată cu distanţa Br—F = 
= 1,88 Â (W. G. S 1 y şi E. E. Marsh — 1957). 

Ionul triiodură are o structură liniară cu distanţe egale între atomii 
de iod în săruri cu cationi mari ca [(C 6 H 5 ) 4 As]I 3 (fu = 2,91 Â (Ii. C. L. 
Mooney şi I. C. Slater- 1959) şi o structură unghiulară şi distanţe 
I—I diferite în alţi compuşi ca XH 4 I 3 , Csl 3 etc. (in = 2,83 şi 3,04 Â şi 
« = 176° H. A. Tasman şi K. H. Boswijk - 1955). 
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Lungimea legăturilor în ICl-r, ICIBr - şi ICl^ este cea pentru legături 
simple covalente pe cînd în toţi ionii poliiodurilor distanţele sînt inter¬ 
mediare între cea covalenţă (r^j = 2,68 Â) şi cea mai scurtă distanţă 
intermoleculară în iodul cristalin 3,54 Â. 

Structura poliiodurilor superioare constă din plane în care ionul iod 
leagă una, două sau mai multe molecule de iod. Distanţele dintre planele 
legate prin forţe van der Waals sînt mari (4,3 Â). Distanţele dintre atomii 



de iod din plan sînt diferite şi pe măsură ce se trece la ioni superiori mole¬ 
cula I 2 este din ce în ce mai puţin deformată şi distanţa tinde spre cea 
din molecula liberă. în fig. 60 este dată structura unui strat pentru ionul 
J-f din N(CH 3 ) 4 T 5 (J. Broockewa - 1957). 

S-a sugerat că iodul nu utilizează orbitalii săi d de sub stratul de 
valenţă pentru legături covalente. Ionul Lf rezultă probabil ca şi ceilalţi 
ioni de poliioduri din interacţiunea ionilor iod cu molecule polarizabile 
de iod (R. J. Hach, R. E. R u n d 1 e — 1951). Pentaclorura de fosfor 
interacţionează cu ionii de iod în soluţie pentru formarea unei polihalo- 
genuri complexe PCl e I. Aceasta se mai obţine prin topirea componenţilor. 
Formarea combinaţiei este evidenţiată de măsurători de conductibilitate 
electrică. Complexul are structura [PC1 4 ] + [IClă ]. Se admite că pentaclorura 
de fosfor oxidează iodul la monoclorură de iod care cu PC1 5 sau [PC1 4 ]C1 
formează [PC1 6 ]I. Acelaşi compus de culoare galben-oranj se formează 
în reacţia triclorurii de fosfor cu clorura de iod. Reacţia poate fi scrisă 
în stadii : 


sau global : 


pci 3 + 2 ici = pci 5 + i 2 
pci 5 + ici = PC1 6 I 


PC1 3 + 3 ici = pci 6 i + i 2 


Un compus analog se poate obţine din tribromură de fosfor şi monobro- 
mură de iod sau amestecînd pentabromură de fosfor cu monobromură 
de iod în disulfură de carbon : 


PBr 3 + 3IBr = PBr 6 I + I 2 
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Măsurători de conductibilitate electrică arată că iodul este transportat, 
la anoil, pe eînd fosforul la eatod în acord cu reprezentarea : ri'Br. 1+- 
[IBr 2 ]-. 


privire GENERALA asupra structurii 
ŞI PROPRIETĂŢILOR ualogenurii.or 

în fiecare grupă a sistemului periodic, primul element se deosebeşte 
de celelalte, deoarece acestea din urmă pot folosi orbitali <I pe lingă .v’.şi 
p pentru a forma legături. Fluorul formează de obieei fluoruri în care meta¬ 
lul se găseşte în trepte superioare de valenţă. Fluorul formează o legătură, 
covalentă, clorul patru, bromul mai mult decît trei numai in pentafluo- 
rura de brom şi iodul şase şi şapte legături covalente. 

Fluorul fiind cel mai electronegativ formează legături eu caracterul 
ionic cel mai pronunţat. Fluorurile metalice au structuri ionice. Structu¬ 
rile fluorurilor diferă de ale altor halogenuri pentru acelaşi metal. Unii 
dioxizi au aceeaşi structură ca difluorurile, pe eînd clorurile, bromurile şi 
iodurile respective se aseamănă cu disulfurile, diselenurile şi ditelururile. 

Iodurile sînt, in general, solide cristaline cu o culoare mai intensă 
deeît. bromurile şi clorurile corespunzătoare, diferenţa fiind mai netă. 
pentru compuşii poliiodaţi (J. H. Kastle — 1899). Solubilitatea iodu¬ 
rilor este mai mică decit a bromurilor şi clorurilor corespunzătoare. For 
marea iodurilor are loc eu cea mai mică degajare de energie în aceeaşi 
serie de halogenuri. 

Contracţia de volum la formarea iodurilor este cea mai mică şi de 
aceea iodurile, deşi izomorfe uneori cu restul halogenurilor nu formează 
decît o serie lacunară de cristale mixte cu clorurile şi bromurile. 

Iodurile se topesc fără descompunere, mai uşor decît bromurile şi 
clorurile şi se volatilizează mai uşor. Culoarea, solubilitatea şi fuzibilitatea 
bromurilor este intermdiară intre cloruri şi ioduri. Conductibilitatea elec¬ 
trică a halogenurilor creşte în ordinea : cloruri, ioduri şi bromuri, în apă ; 
ioduri, bromuri, cloruri în amoniac şi cloruri, bromuri, ioduri în acid cian- 
hidric (K. A. K r a u s — 1949). 

Fluorurile prezintă punctele de topire şi de fierbere cele mai înalte. 
Caracterul ionic cel mai pronunţat corespunde pentru acelaşi element 
halogenurilor inferioare. în seria metalelor alcaline solubilitatea creşte 
cu dimensiunile halogenului şi distanţa interatomică. Considerînd fluo¬ 
rurile dintr-o singură serie, solubilitatea creşte cu creşterea razei catio- 
nului. 

Ionul F are o rază de 1,36 Â comparabilă cu cea a ionului O 2- de 
1,40 A, ceea ce face ea structurile fluorurilor şi oxizilor să fie asemănă¬ 
toare (H. J. Bmeleusin Fluorine Chemistry, J. H. S imon s —1950). 
Cele mai multe fluoruri au reţele tridimensionale, pe eînd clorurile, bro¬ 
murile şi iodurile au reţele stratificate. De exemplu, difluorura de calciu 
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posedă o reţea ionică tridimensională pe cînd diclorura şi dibromura de 
•calciu posedă o structură de rutil deformată şi diiodura de calciu o struc¬ 
tură în pături. Din punct de vedere structural, lialogenurile simple se 
■clasifică iu : halogenuri tridimensionale, în straturi, în lanţuri şi haloge- 
nuri moleculare. 

Halogenuri tridimensionale. Toate halogenurile alcaline (cu excepţia 
•CsOl, CsBr, Csl) şi AgF, AgCl, AgBr cristalizează la temperatura ordinară 
în reţeaua clorurii de sodiu. Clorura, bromura şi iodura de cesiu, T1C1, 
TIBr şi T1I roşie cristalizează în reţeaua clorurii de cesiu. Structura clorurii 
de cesiu este mai densă decît a clorurii de sodiu. întrucît numărul de coordi- 
naţic este opt faţă de şase, deci este de aşteptat ca sub acţiunea presiunii 
lialogenurile cu structura clorurii de sodiu să adopte structura clorurii 
de cesiu. Trecerea de la structuri de tip clorură de sodiu la cele de tip 
clorură de cesiu are loc prin încălzire. Astfel, NH 4 C1, NH 4 Br, NH 4 I cris¬ 
talizează sub 184,3, 137,8 şi respectiv —17,6°C în reţeaua clorurii de sodiu 
şi peste aceste temperaturi în cea a clorurii de cesiu. Halogenurile de cupru 
(I ) (cu excepţia CuF) cristalizează în reţeaua blendei. Peste temperaturile 
de 407°C clorura de cupru (I), peste 385°C bromura de cupru (I) şi peste 
3ti9°C iodura de cupru (I) adoptă structura wurtzitei. 

Difluorurile cu ioni voluminoşi (Cd, Cu, Hg, Sr, Pb, Ba) cristalizează 
în reţeaua fluorinei cu număr de coordinaţie opt, iar cele cu cation puţin 
voluminos (Mg, Ni, Co, Fe, Mn şi Zn) în reţeaua rutilului cu număr de 
coordinaţie mic. Unele cloruri şi bromuri cu ioni voluminoşi (Me 2+ şi Me 3+ ) 
cristalizează în reţele ionice în contrast cu structurile în lanţuri sau pături 
ale unui număr mare de dieloruri şi dibromuri. Astfel difluorurile de Ca, 
.Sr, Ba, Pb, Eu şi diclorura de Sr cristalizează în reţeaua fluorinei. Dicloru- 
î-ile de Ba, Pb, Eu, Sm, difluorura de plumb, dibromurile de bariu şi 
plumb, diiodura de bariu cristalizează în reţeaua diclorurii de plumb (II) 
(fig. CI) (H. B r a e k k e n — 1932), iar diclorura de calciu şi plumb în 
reţeaua stratificată a diiodurii de cadmiu. Unele tricloruri şi tribromuri 
cristalizează în reţeaua triclorurii de uraniu (W. H. Zachariasen—■ 
1948) : clorurile de La, Ce, Pr, Nd, Pm, Sm, Eu, Gd, Ac, U, Np, Pu, 
Am, bromurile de La, Ce, Pr, Ac, U, aSTp. O proiecţie a cristalului de 
triclorură de uraniu este dată în fig. 62 din care se poate observa coordi- 
naţia ionilor. 

Halogenurile descrise au o structură esenţială ionică cu excepţia 
blendei. Acestea posedă numere de coordinaţie mari şi aranjamentul unor 
ioni în jurul altora este simetric (tabelul 36). Un număr mare de haloge¬ 
nuri de acest tip prezintă structuri mai mult sau mai puţin deformate. 

Halogenuri cu structuri în straturi. Este ştiut faptul că anumite halo¬ 
genuri pot fi privite ca avînd o structură constituită dintr-un aranjament 
compact al atomilor de halogen. După modul de ocupare al golurilor de 
atomii metalici rezultă structuri tridimensionale, bidimensionale, mono- 
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dimensionale sau finite. Se observă din fig. 63 împachetarea a două stra¬ 
turi de halogeni de aşa natură încît între straturi rezultă goluri octaedrice 
ocupate de ioni metalici. Cele două straturi cu atomii metalici între ele 



Fig. 61 



Tabelul 36. Simetria ((olurilor ocupate de ionii M şi X în linloţienuri ionice 


Structura 

Gol ocupat de M 

Gol ocupat de X 

MX NaCl 

Octaedric MX 6 

| Octaedric XM, 

CsCl 

Cubic MX 8 

1 Cubic XM 8 

MX* MgF 2 rutil 

Octaedric MX S 

1 Triunghiular XM„ 

CaF* 

Cubic MX 8 

• Tetraedric XM, 

MX 3 ScF 3 

I Octaedric MX, 

1 Liniar XM, 
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se leagă de alte straturi duble asemănătoare în exterior prin forţe van 
der Waals. Cînd succesiunea straturilor este ABC—ABC se realizează o 
structură cubică, cînd succesiunea este AB—AB aranjamentul este hexa¬ 
gonal. Halogenurile simple cu structuri tipic stratificate fac parte din 
sistemul cubic sau hexagonal cu proporţie de goluri ocupate ca în tabelul 
37. în structura diclorurii de cadmiu cristalizează : CdCl 2 , FeCl 2 , CoCl 2? . 

Tabelul 37. Ocuparea golurilor în reţelele stratificate 
ale unor halogenuri 


Goluri octaedrice 
ocupate de M 

Tipul reţelei compacte a X 

Cubicii 

Hexagonala 

Toate 

LiCl 


Jumătate 

CdCl 2 

Cdl 2 

0 treime 

CrCl 3 

1 Bil s 


NiC1 2 , KîI 2 , MgCl 2 , ZnBr 2 , MnCl 2 . în reţeaua diiodurii de cadmiu crista¬ 
lizează : Cdl 2 , Cul 2 , Mgl 2 , Znl 8 , Pbl 2 , Mnl 2 , Fel 2 , CoI 2 , Ybl 2 , MgBr 2 , 
FeBr 2 , CoBr 2 , CdBr 2 , NiBr 2 , VC1 2 , TiCl 2 , TiT 2 şi o serie de liidroxizi de 
tipul A(OH) 2 şi de disulfuri. în reţeaua triiodurii de bismut cristalizează 
Sbl 3 , AsI 3 , FeCl 2 , CrBr 3 , SeCl 3 , TiCl s , VC1 3 , FeBr 3 , TiBr 3 . 

Halogenuri eu structuri în lanţuri. Există un număr mic de halogenuri 
cu structuri în lanţuri. Astfel, diclorura de beriliu (E. E. Eundle, I'. 11. 
L e w i s — 1952) constă din lanţuri infinite formate din tetraedre BeCl 4 
legate prin laturile opuse : 

X X CK X C1 X X 

Structuri asemănătoare, în lanţuri, posedă şi PdCl 2 , CuCl 2 , CuBr 2 , Nbl 4 ,. 
Tal 4 , aUF 6 , BiF 5 . Structura diclorurii de paladiu este ilustrată în fig. 64 
(A. F. Wells — 1938) 



Clorura şi bromura de cupru (II) anhidre sînt construite din lanţuri de 
acelaşi tip ca şi clorura de paladiu (II). 

Halogenuri moleculare. Halogenurile cu structuri moleculare posedă 
molecule în nodurile reţelei cristaline. Halogenurile nemetalice au puncte 
de topire joase şi se studiază greu. Studiul lor prin difracţie de electroni 
se referă la starea gazoasă. în aceste cazuri este importantă mai ales struc¬ 
tura internă a moleculei şi mai puţin modul în care se aranjează acestea 
în cristal. Aranjamentul în cristal depinde de forma moleculelor. Struc¬ 
tura tetraiodurii de staniu (F. Meller şi I. Fankuchen — 1955 ), 
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tv. fjg. 213, voi. I) poate fi comparată cu structura diiodurii de nichel şi a 
iodurii de cupru (I). Se vede din figură prezenţa tetraedrilor Snl 4 . Aranja¬ 
mentul atomilor de iod este acelaşi ca şi atomii de iod în iodura de cupru (I), 
adică o structură de tip blendă. Dacă în jumătate din golurile octaedrice 
ale structurii compacte a atomilor de iod se plasează atomi de nichel, 
.astfel incît aceştia să se găsească în anumite plane, se obţine structura 

diiodurii de nichel (structura CdCl 2 ). 
Considerînd în aceeaşi structură cu¬ 
bic compactă a atomilor de iod go¬ 
lurile tetraedrice şi ocupînd jumă¬ 
tate din acestea cuionideCu + , astfel 
incit să se obţină o structură tridi¬ 
mensională (structura blendei) rezul¬ 
tă structura iodurii de cupru (I). In 
structura tetraiodurii de staniu nu¬ 
mai o optime din golurile tetraedrice 
sînt ocupate cu atomi, motiv pentru 
care se obţine o structură cu mole¬ 
cule discrete. în structurile Cui, Snl„, 
Nil 2 şi Cdl 2 fiecare atom de iod 
O O are doisprezece vecini echidistanţi. 

Pd Ct Distanţele I—I cele mai scurte sînt 

la 4,28 ; 4,30 ; 4,18 ; 4,22 Â- în re- 
ţeaua iodurii de staniu cristalizează 
Siî 4 , Gel 4 , TiBr 4 , Til 4 . 

Majoritatea moleculelor halogenurilor nemetalice posedă aceeaşi 
structură în cristal ca şi în stare de vapori. Diclorura de galiu însă constă 
în stare cristalină din ioni GaCl 4 şi Ga + (G. G a r t. o n şi H. M. Powcll- 
1957). 

Un număr de halogenuri există în stare cristalină ca molecule dimere. 
Astfel, tribromura de aluminiu se găseşte ca molecule duble, în cristal 
(P. A. E e n e ş, C. H. Mac G i 11 a v r y — 1945). Două tetraedre dis¬ 
torsionate sînt unite printr-o latură. Triclorura de aur (III) constă din 
molecule plane Au 2 C1 8 . Pentaclorura de niobiu constă din molecule duble 
în reţeaua cristalină (A. Z a 1 k i n, D. E. S a n d s — 1958). în acest caz 
două octaedrc sînt legate printr-o latură. 

în general, se poate observa regula că pe măsură ce numărul de coor- 
dinaţie scade are loc o trecere de la structuri tridimensionale la structuri 
stratificate şi moleculare. Astfel, în cazul triclorurilor de uraniu UC1 3 cu 
număr de coordinaţie nouă, de plutoniu PuBr 3 cu număr de coordinaţie 
opt, de crom CrCl 3 şi bismut Bil 3 cu număr de coordinaţie şase se obţin 
structuri stratificate. în cazul Al 2 Br 6 şi Au 2 CI 6 cu număr de coordinaţie 
patru, SbF 3 şi SbCl 3 eu număr de coordinaţie trei se obţin structuri mole¬ 
culare. 
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ASTATINUL 

Simbol : At ; Z, — 85 ; Masă atomică [210] 

Elementul cu numărul de ordine 85 a fost căutat între anii 1920—1940 
prin metode radiochimice. 

H. Hulubei şi J. Cauchois (1939) au descoperit în spectrul 
de raze X al unui depozit activ de radon nişte linii pe care le-au atribuit 
elementului cu numărul de ordine 85. B. KarlikşiT. Bernert (.1944) 
au arătat că radiul A emite alt tip de raze a atribuite 218 At. Existenţa na¬ 
turală a 218 Ata fost confirmată de It.J. Walen (1948) şi a 215 At. de 
V. Avignon (1950). Al treilea izotop natural 217 At a fost pus în evidenţă 
de A. Gliorso (1952). Izotopi artificiali ( 211 At) au fost obţinuţi de 
E. Segrd (1940)laBerkley, bombardînd bismutul cu particule z de 20 MeV : 

-M0% 2 ^ Dl + ; IIc 

2 ™ Bi + î Hc-> 2 J 11 + 2 “ At- 

i->60% 2 “ Po (Ac C) 

E. S e g r e l-a numit astatin (a*{ii(o*-instabil). Bombardînd aurul cu t’ 84 * 
s-au obţinut 201 At şi 207 At (1950) : 

197 » i 12 r* _201 — 207 . « t /o <v\/l \ 

79 Au . 0 C — B 3 At-f (8 — 2)ţ 0 n) 

Există cîte un izotop radioactiv în fiecare familie naturală şi în familia 
artificială a neptuniului (B. K a r 1 i k şi T. Bernert — 1942). 


IZOTOPII A ST ATI X U LUI 


Se cunosc astăzi 21 de izotopi cu numere de masă cuprinse între 200 
şi 219. Cea mai lungă perioadă de dezintegrare este a 210 At de 8,3 ore. 
Toţi izotopii produc prin dezintegrare particule a. O serie de izotopi suferă 
o captură periferică de electroni. Cei trei izotopi naturali cu viaţă foarte 
scurtă apar în bifurcaţiile următoare : 


■214 



At 



Prin dezintegrarea franciului care apare în seria radioactivă An + 1 se 
obţine s* 7 At : 
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Prin dezintegrările a ale diferitelor specii de franciu se obţin în total 
cinci izotopi ai astatinului. Izotopul utilizat în cercetările chimice şi bio¬ 
logice este f^At. Utilizarea unor particule a cu energie de peste 28 MeV 
produce printr-o reacţie f^Bi (a, 2 n ) 211 At, care prin captură de electroni 
trece în poloniu 210 (E. L. Kellog şi E. S e g r 4 — 1947). 

Separare şi preparare. Se poate separa topind proba de bismut ira¬ 
diată cu particule a în vid la 425—700°C cînd distilă astatinul într-un 
tub în U răcit cu aer lichid (M. W. Parrott şi colab. 1955). Astatinul 
neaderent de pe tubul de sticlă se poate dizolva în acid azotic. 

Proprietăţi fizice. Astatinul este cel mai greu halogen. Avînd o viaţă 
scurtă, atît izotopii naturali cît şi cei artificiali, sînt greu de studiat. Expe¬ 
rienţe de transport arată că astatinul migrează ca ion negativ. Astatinul 
dizolvat în acid sulfuric se depune electrolitic la catod din soluţia la care 
s-a adăugat cromat de potasiu. Tehnica extracţiei cu dizolvanţi s-a dovedit 
foarte indicată în cazul astatinului (W. Neumann- 1957). Eterul 
izopropilic este foarte indicat pentru extracţia astatinului. 

Proprietăţi chimice. E. S e g r o şi colab. (1949) au adus cele mai 
importante contribuţii la cunoaşterea chimiei astatinului. Există dovezi 
asupra disproporţionării astatinului la At x+ şi At“ în dizolvanţi organici 
ca tetraclorura de carbon. în soluţie alcalină astatinul este complet antre¬ 
nat prin coprecipitare de sărurile de argint. Folosind iodura de argint 
aceasta antrenează complet astatinul. 

Astatinul este redus la At“ în soluţie acidă de zinc, dioxidul de sulf 
şi clorura de staniu (II) şi este oxidat de sărurile de fier (III), brom şi 
peroxisulfaţi. în soluţie clorhidrică este antrenat de sulfurile de bismut, 
mercur, antimoniu şi argint. Din studii de extracţie, W. Neumann 
(1957) conchide că se formează ionul AtClf. După oxidare cu acid azotic 
migrează la anod, ca dovadă că se găseşte sub formă de ion oxigenat ne¬ 
gativ. Este probabil că există anionii AtO“ şi AtO ; f. Astatinul are proprie¬ 
tăţi metalice mai pronunţate decît iodul, apropiindu-se prin aceasta de 
poloniu. Din soluţie slab azotică se depune ca şi poloniul pe lamele de 
cupru, aur sau bismut. După potenţialul catodic (1,22 Y) aparţine meta¬ 
lelor nobile. Reducerea la treapta —1 este mai dificilă (deosebirea de iod) 
şi hidracidul HAt pare încă discutabil, ceea ce conferă astatinului un 
caracter net metalic. 

Efectele fiziologice se reduc la faptul că se concentrează în glanda 
tiroidă. 

Determinare. Se depune după oxidare dintr-o soluţie de acid per- 
cloric pe o lamelă de argint. Pentru dozare se foloseşte o tehnică radioac¬ 
tivă caracteristică emiţătorilor a : camere de ionizare, contori H. Geiger — 
W. Miiller etc. 
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Din grupa a Vl-a principală a sistemului periodic fac parte elemen¬ 
tele : oxigen, sulf, selen, telur şi poloniu. Aceste elemente poartă numele 
de calcogeac. Proprietăţile fizice (tabelul 38) variază regulat o dată cu 
creşterea masei atomice. Astfel, densitatea, punctele de topire, punctele 
de fierbere cresc pe măsură ce creşte numărul de ordine. 


Tabelul 3S. Proprietăţile fiziee ale elementelor yiupei a Vl-a 


1 

| N 

1 

Q | 

îl 

( oeficier 
polarizar 
10 - a « ci 
ionilor X 

Valenţa 

Oxigen 

1 0 j 8 j 

15.99981 ' 

l,27(lap.t) -218.9 -183,0 

I 3,5 

2,74 

II 

Sulf 

S 16 

82.061 

2,06 (Sa) ; 119,2 444,6 


0,94 

II, IV 







I VI 

Selen 

; Se 34 

78,96 

4,82 (hex). 220.2 688 

2.4 

11,4 

II, IV, 


i 





VI 

Telur 

i Tl ‘ 52 ! 

127,00 

6,25 (hex) 452,0 1390 ; 

2.1 

16,1 

II, IV, 







VI 

l'oloniu 

; Po ! 84 

1210 ] 

282 


— 

II, IV, 


1 


1 1 



VI 


Electronegativitatea acestor elemente scade analog de la oxigen la 
poloniu. Oxigenul şi sulful apar ca nemetale. Selenul formează modifi¬ 
caţii instabile nemetalice şi una mai stabilă metalică. Telurul există sui) 
formă obişnuită ca metal. Acest fapt este pus în evidenţă de existenţa, 
tetraclorurii de telur şi tetrabromurii de telur, ale căror puncte de fier¬ 
bere şi de topire sînt relativ ridicate şi posedă proprietăţi saline. Ele conţin 
ioni Te 1+ . Jiu se formează ioni Te 6+ din cauza inerţiei electronilor s. Alte 
exemple sînt : sulfatul de telur (IV) Te(S0 4 ) 2 şi azotatul de telur (IV) 
Te(N0 3 ) 4 . Poloniul se comportă net ca metal. în ansamblu însă, caracterul 
chimic al grupei a Vl-a principală este pronunţat nemetalic. 

La. temperatura obişnuită oxigenul este un gaz incolor, sulful este 
un solid galben, selenul un solid roşu sau cenuşiu ca oţelul, iar telurul este 
un solid cu aspect metalic de culoare albă-albastră. 


17 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Ca toate elementele prime ale grapelor, oxigenul prezintă caractere 
speciale. El are un rol special prin mulţimea combinaţiilor minerale şi 
organice pe care le formează, prin diversele tipuri de legături la care par¬ 
ticipă, de la legături pur ionice la legături covalente, prin proprietăţile 
sale paramagnetice datorită moleculei biradical 0 ? . Oxigenul singur se 
abate de la regula conform căreia numărul grupei corespunde valenţei 
maxime. Oxigenul are un rol considerabil în determinarea structurii unui 
număr mare de compuşi care sînt construiţi dintr-o reţea de atomi dc 
oxigen in care intră atomii electropozitivi. 

. le la oxigen la telur creşte raza atomică. Sarcina nucleară este din 
ce în ce mai mult ecranată de intervenţia unor pături electronice complete. 


Tabelul 39. Configuraţia electronică a elementelor grupei a Yl-a principale 


Dementul 

K 


L 

M 


X 

0 

P 

1 s 

2 s ; 

-P 

3 s 

3 P 

3 d \ 

4 » I 

4 p i 

4 d \ 

4/ | 

5S | 

5 P | 

54 j 

5/ 

5 0 

68 

I 6/> 

Oxigen 

2 

2 

■» 















Sulf 

2 

2 

6 | 

2 

4 













Selen 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

4 1 










Telur 

2 

2 

6 

2 1 

6 

10' 

2 

6 

10 

— 

2 

4 






Poloniu 

2 1 

2 1 

6 1 

2 | 

6 

lOi 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

io| 


~ 

2 

4 


Toate elementele grapei a Vl-a principale se caracterizează în stare 
fundamentală, printr-o configuraţie electronică exterioară de tipul : nship 1 
(tabelul 39). Participarea orbitalilor liberi din straturile n la formarea 
de legături, imprimă diferenţe mari în ceea ce priveşte comportarea chi¬ 
mică a elementelor mai grele decît oxigenul. Spre deosebire de aceste 
elemente grele, oxigenul nu posedă orbitali liberi în stratul de valenţă. 
După cum rezultă din tensiunile de ionizare mari, cei şase electroni din 
stratul de valenţă al oxigenului sînt strîns legaţi de nucleu. Pentru acest 
motiv, în toate combinaţiile heteropolare, oxigenul reprezintă compo¬ 
nentul negativ. El este totdeauna divalent. Mai mult chiar, în combina¬ 
ţiile homeopolare, oxigenul este aproape întotdeauna divalent. 

Există unele combinaţii covalente organice, monomoleculare, oare 
atit in soluţie cit şi în stare cristalină sînt colorate intens în violet. In 
aceste combinaţii oxigenul este monovalent (B. 8 c h u 11 — 1931). Folo¬ 
sirea unor orbitali din stratul M nu are loc în cazul oxigenului, deoarece 
energia acestora este mult mai mare, sarcina nucleară fiind insuficientă 
pentru a reţine electroni şi din acest strat. 

Coeficienţii de polarizare a ionilor X 2- cresc de la oxigen la telur. Cu 
cît coeficientul de polarizare este mai mare, cu atît deformabilitatea par¬ 
ticulei este mai mare. înseamnă că sulful prezintă o tendinţă mai pronun¬ 
ţată de a forma legături covalente decît oxigenul. Aceasta se reflectă, 
printre altele, în faptul că sulful formează mai uşor legături cu el însuşi 
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decît oxigenul, iar pe de altă parte, legăturile multiple S—S din polis ul- 
furi, politionaţi şi din sulful plastic se rup foarte uşor în comparaţie cu 
lanţurile infinite din selenul şi telurul elementar. 

Regula octetului nu se aplică cu rigurozitate decît în cazul oxigenului. 
Avînd în vedere configuraţia electronică a ultimului strat, elementele 
grupei a Yl-a principale pot capta doi electroni pentru a-şi completa 
octetul. Rezultă în acest fel ioni diva- 
lenţi negativi. Completarea octetului 
se poate realiza şi prin punerea în 
comun a doi electroni cu un alt atom, 
formîndu-se două legături covalenţe 
normale. Legăturile simple covalente 
formate cu radicali sau atomi mono- 
valenţi sînt unghiulare. Stereochimia 
acestor compuşi derivă din principiul 
dirijării valenţelor (tabelul 40). Această structură imprimă compuşilor 
respectivi un moment de dipol. 

Cu creşterea volumului atomic, tensiunile de polarizare şi poten¬ 
ţialele de ionizare scad şi o dată cu ele scade căldura de formare a hidruri- 
lor gazoase. Pentru apă aceasta este —68,3 kcal, pentru hidrogenul sulfu¬ 
rat —4,8 kcal, pentru H 2 Se 18,5 kcal şi pentru H 2 Te 34, 2 kcal. 

Seria derivaţilor halogenaţi dicovalenţi ai acestor elemente este foarte 
incompletă (OF 2 , OCl 2 , OBr 2 , SC1 2 , TeBr 2 , Tel 2 ). Se constată că distanţele 
internucleare în aceşti compuşi concordă cu cele prevăzute pentru o legă¬ 
tură simplă. Abaterea de la ortogonalitate a legăturilor prin orbitali p 
din compuşii MX 2 se explică în primul rind prin repulsia între halogeni. 

Proprietăţile fizice ale compuşilor covalenţi normali ai acestor 
elemente variază regulat pe măsura creşterii masei atomice. în cazul apei 
se formează legături de hidrogen între moleculele de apă care perturbă 
regularitatea despre care a fost vorba mai sus. Proprietăţile fizice ale apei, 
ale alcoolilor, sînt anormale în raport cu ale omologilor lor din grupă. 

în condiţii normale, toate hidrurile de tipul H 2 M sînt gazoase cu 
excepţia apei care este lichidă. Volatilitatea acestor compuşi creşte puternic 
de la apă la hidrogen sulfurat şi apoi scade. Această deosebire se datoreşte 
asociaţiei puternice a apei în stare lichidă. Punctele de fierbere, punctele 
de topire, căldura de vaporizare, căldura de topire şi alte proprietăţi 
variază regulat în seria H 2 S, H 2 Se, H 2 Te. Apa prezintă proprietăţi anor¬ 
male. Este necesară o energie suplimentară pentru a rupe moleculele de apă 
din asociaţiile lor prin legături de hidrogen. La căldura obişnuită de vapo¬ 
rizare a moleculelor de apă se adaugă cea necesară ruperii legăturilor 
de hidrogen şi rezultă o căldură de vaporizare mai mare decît în mod 
normal. 

După cum rezultă din valorile căldurilor de formare, stabilitatea 
combinaţiilor hidrogenate scade de la apă la hidrogenul telurat. Apa nu se 


Tabelul 40. Stereochimia unor 
compuşi H.,X 


Substanţa 

Distanta i 
interatoiuieil A 1 

* 

H.,0 

0,955 

104*30' 

H,S 

1,334 

92*20' 
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disociază decît la temperaturi înalte, pe cînd hidrogenul telurat se des¬ 
compune spontan la temperatura obişnuită. Toate aceste combinaţii se 
disociază electrolitic. Gradul de disociere creşte de la apă la hidrogenul 
telurat. Creşterea caracterului acid în acest sens se explică prin faptul că 
raza ionică creşte de la oxigen la telur şi forţa de atracţie exercitată asupra 
hidrogenului scade. 

Hidrurile elementelor din grupa a Vl-a prin- 
Tabeiui u. consiuiitcie cipalâ fiind combinaţii mai covalente decît cele 

*' .oniziur air prunului d j n g rupa , a vil-a principală nu pun în libertate, 

in soluţie, protoni, sînt acizi mai slabi, aşa cum 
| rezultă din constantele de ionizare ale primului 

o i ..binaua ! A "i proton (tabelul 41J. Creşterea acidităţii se explică 

- şi prin creşterea sarcinii nucleare în grupă, sarcină 

h 2 0 M jj; care respinge protonul din ce în ce mai puternic. 
H.jse iţi . or i Covalenţe normale se formează şi prin con- 

h 2 To 2,3 ■ io-» catenarea (legarea între ei a atomilor de acelaşi 
fel) aceluiaşi fel de atomi. Deosebită stabilitate 
prezintă peroxizii caracterizaţi prin grupa — O — O —, disulfurile, 
diselenurile şi ditelururile. S-au preparat o serie de compuşi organici 
de tipul E—M—M — R si R—M—M—M—R (J. Donohu’e şi V. 
Sehomacher — 1948). în cazul sulfului, procesul de concatenare 
este mai pronunţat. Toţi aceşti compuşi au o structură liniară. 

Oxigenul, sulful şi chiar selenul prezintă o puternică tendinţă de a 
participa la form irca unor heterocieli organici sau chiar liomocic.li 
(Şj, S3„ 8„ Sîş etc) (M. G oe h r i n g — 1941—1959). Este suficient 
să se amint3nci în a.’-s?fc sens siliconii, ciclosiloxanii, boroxolii, acizii 
m;tif istorici etc. (8. N. Bauer şi J. Y. B e a c h - 1941). Se cunosc 
cicluri puţin obişnuite ca cielohcptatioimida 8,NH (M. A r n o 1 d — 
19.li!), ciclote ratioimida iS,N 4 H 4 şi o sarie de derivaţi ai lor. 

Pentru elementele mai grele, regula octetului nu mai este respectată 
n multe combinaţii. Volumul mai mare permite aranjarea în jurul calco- 
genului a unui număr mai mare de atomi, ('ele două dublete ale stratului 
de valenţă pot interveni in formarea legăturilor, conferind acestor elemente 
posibilitatea de a funcţiona cu valenţa patru şi şase. 

Folosirea dubletului p şi s din stratul de valenţă la formarea, legătu¬ 
rilor are loc în urma unei activări. Regula octetului poate fi depăşită 
şi pentru faptul că atomii respectivi posedă orbitali liberi în stratul de 
valenţ ă. 

Existenţa unei serii incomplete a unor compuşi cu halogenii este 
deteminată de motive volumetrice. Cu fluorul se formează sulfuri de 
tipul SF 4 şi SF |; . pe cînd în cazul clorului, din cauza volumului său mai 
mare, se formează numai tetraclorura. Abia la selen şi telur se pot asocia 
patru atomi de brom, pe cînd îu cazul iodului pare să existe doar tetra- 
iodura de telur. Valenţele superioare se manifestă mai ales la elementele 
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electropozitive, de aceea compuşii de mai sus prezintă caracter polar 
cu atit mai pronunţat cu cit ealcogenul este mai greu (W. B i 11 z şi 
J. V o i g t — 1924). 

După formarea a două legături covalente normale, elementele acestei 
grupe pot funcţiona ca donori de electroni pentru a forma alte două legături 
covalente coordinative, punînd in comun cu elemente acceptoare duble¬ 
tul p şi s. O legătură coordinativă se formează în primul rînd cu atomii 
din aceeaşi grupă. Se formează astfel combinaţii de tipul >M -» O. 

Legătura coordinativă apărută in acest fel duce la completarea 
octetului şi la contracţia distanţei ca pentru o legătură dublă >M = O. 
Astfel, în clorura de tionil, distanţa experimentală este 1,45 Â (D. P. 
Btevenson şi R. A. C o o 1 e y — 1940), pe când distanţa S = O 
este 1,49 Â şi S — O este 1,70 A. Are loc deci o suprapunere puternică a 
norilor de electron. O astfel de legătură coordinativă apare în oxizii 


organici R 2 M-> O (sulfoxizi, selenoxizi şi teluroxizi) sau în E 2 M 


O 


(sulfone, selenone şi tclurone). Aceste combinaţii pot fi considerate că 
provin de la acizi prin înlocuirea parţială sau totală a grupelor OH. Ast¬ 
fel de la acidul sulfuros se cunosc : SOF 2 , SOCl 2 , SOBr 2 ; de la acidul sulfuric 
se cunosc compuşi de tipul: S0 2 (OH)F, S0 2 F 2 , S0 8 FC1 etc.; de la acidul 
peroxi di sulfuric se cunoaşte S 2 O e F 2 ; de la acizii di şi trisulfuric se cunosc 
combinaţiile S 2 0 5 F 2 , S 3 0 8 F 2 etc. (U. W annaga t şi G. M e n- 

n i c k e n — 1955). în cazul «elenului şi tciurului, aceşti compuşi sînt 
mai puţin cunoscuţi. 

Cei mai interesanţi compuşi în care apar legături covalente normale şi 
coordinative sînt oxizii de tipul M0 2 şi MO a tipici pentru această grupă 
cărora le corespund acizii oxigenaţi H 2 M0 3 şi H 2 M0 4 . Formarea 
legăturilor coordinative are loc şi in ionii complecşi oxigenaţi. 

întucît elementele acestei grupe posedă 8—2 electroni exteriori, 
ele vor eiştiga doi electroni pentru a-şi completa octetul. O dată octetul 
completat, elementul va putea rămîne ca anion M 2- sau va putea coordina 
un număr n de atomi de oxigen, a neputînd depăşi cifra patru pentru 
a forma o gamă de anioni [MO,,] 2- . în acest caz, elementele grupei a Vl-a 
principale au rolul de acceptori. Această proprietate se întîlneşte mai ales 
la oxigen şi sulf. în cazul sulfului cu cea mai bogată serie nu se cunoaşte 
termenul cu» = l, în schimb se cunoaşte : 


h 2 so 2 


h 2 so 4 


Acidul eulfozilic Acidul sulfuros 


Acidul sulfuric 


Tăria acizilor oxigenaţi scade pe măsură ce creşte masa atomică a ele¬ 
mentelor calcogene, deoarece în acest sens scad proprietăţile nemetalice. 

Oxigenul poate fi înlocuit prin sulf (H 2 SS0 3 — acid tiosulfuric), 
selen (H 2 SSe0 3 — acid selenosuifuric). Prin condensare se pot forma 
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izopoliacizi (H 2 S 2 0 7 sau H>[0 3 S—O—S0 3 ] acid pirosuifuric etc.) şi 
heteropoliacizi. 

Atît în exemplele de mai sus, cît şi în altele se manifestă tendinţa 
sulfului de a fi tetracoordinat. în cazul selenului şi telurului seria oxiacizi- 
lor este mai săracă. în cazul sulfului nu se pot coordina şase grupe OH 
în jurul său din consideraţii volumetrice, motiv pentru care un acid orto- 
sulfuric S(OH) 6 nu există. Un acid de tipul A (OH) 6 poate exista in cazul 
telurului. Acidul ortoteluric Te(OH) 6 de la care se cunosc săruri M$TeO s 
şi esteri Te(OR) 6 , arată că în grupă numărul de coordinaţie creşte pînă 
la şase. Acelaşi număr de coordinaţie exista în complecşii halogenaţi ai 
telurului M n [TeX 8 ] • nH 2 0, care sînt izomorfi, cu sărurile asemănătoare 
staniului, plumbului, platinei şi siliciului. Din cele de mai sus, se ajunge 
la concluzia că numărul de coordinaţie creşte cu numărul atomic. Oxigenul 
are numărul de coordinaţie maxim trei şi cel mai frecvent doi. Regula lui 
W. Pauli admite valoarea patru găsită la sulf şi selen. 

Analog carbonului care formează ioni carboniu, azotului care formează 
ioni amoniu, fosforului care formează ioni fosfoniu şi în această grupă 
se formează ioni „oniu“ : oxoniu, sulfoniu, selenoniu şi teluroniu. Formula 
lor generală este [R 3 M] + . în cazul oxigenului se cunoaşte ionul simplu 
[H 3 0] + şi substituit. Aceşti derivaţi sînt mai puţin stabili decît ionii fosfo¬ 
niu. amoniu, înrucît atomul central este aici tricoordinat. 

Energiile de ionizare ale atomilor izolaţi date în tabelul 42 arată că 
transformarea în ioni pozitivi este din ce în ce mai dificilă, pe măsura 
apropierii de oxigen. 

Elementele grupei a Vl-a principale pot capta doi electroni pentru 
a forma ioni divalenţi negativi. Combinaţiile în care intervin aeevŞti ioni 

sînt heteropolare. Ele se formează cu 
elementele cele mai electropozitive. 
Spre deosebire de anionii monovalenţi 
negativi ai elementelor din grupa a 
Vil-a principală care există in soluţie, 
ionii divalenţi din grupa a Vl-a prin¬ 
cipală se găsesc mai ales în stare solidă, 
deoarece în soluţie reacţionează cu ionii 
apei: 

o 2 - + h+ = ho- 

Combinaţiile care conţin aceşti ioni se numesc oxizi, sulfuri, selenuri 
şi telururi sau hidroxizi, sulfuri acide, selenuri acide. 

Potenţialele de oxidoreducere M 2 “ = M -f- 2e~ cresc de ia oxigen 
la telur, ceea ce arată că telurul este cel mai ,,nobil“ dintre aceste nemetaie. 
Conform teoriei acizilor şi bazelor, ionul O 2- este o bază foarte puternică, 
iar S 2 “ o bază puternică. Sărurile care conţin ionii Se 2- şi Te 2 ~ formează 
cu ionii apei H 2 Se şi H 2 Te. 


Tabelul 42. Energii de ionizare 


Procesul 

| kcal 

| eV 

0 ->0 + + e 

312 ! 

13,2 

0 +->0 2+ -f- e 

806 ; 

27,5 

S°-*S+ 4- e 

238 ; 

10,3 

Se°->Sc+ 4- « 

224 

9,7 

Te°->Tc + 4- e 

206 

8.9 
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Stabilitatea ionilor M 2- scade de la oxigen la telur. Este cunoscut 
faptul că în soluţie echilibrul: 

S 2 - + 2H+ H 2 S 

este puternic deplasat spre dreapta. Electronegativitatea puternică a oxi¬ 
genului favorizează captarea electronilor necesari formării ionului O 2- 
de la un element electropozitiv. Formarea unei reţele cristaline de ioni 
antagonişti este determinată de faptul că oxigenul avînd un volum mult 
mai mare formează o reţea compactă, în golurile căreia se pot încadra 
numai cat ioni metalici de anumite dimensiuni. Cînd aceste condiţii nu sînt 
îndeplinite apare posibilitatea formării oxizilor covalenţi cu legături orien¬ 
tate, cu o mare polarizare a norilor de electroni. Oxizii respectivi sînt mai 
den şi, mai duri, cu solubilitate şi volatilitate scăzute în raport cu cei 
ionici. Unii dintre aceşti oxizi covalenţi se apropie prin proprietăţile lor 
de metale; sînt opaci, au culori vii şi semiconductibilitate caracteristică. 
Oxizii nemetalelor formează reţele cristaline de tip molecular. Este intere¬ 
sant de remarcat secvenţa : dioxidul de sulf formează o reţea moleculară, 
dioxidul de selen există în formă moleculară în stare de vapori, pe cînd 
în stare solidă formează lanţuri infinite : 

o o o 

!l II II 

v ,Se x /Se N /Sev z 

Dioxidul de telur care este diomorf formează cristale ionice. 

Stereochimia unor compuşi ai elementelor din această grupă este 
dată de tabelul 43. Sulful fiind mai polarizabil, legăturile sale cu alte 


Tabelul 43. Stereochimia unor compuşi ai calcogenilor 


Hibridizarea 

,Ferechi 

Starea de 
oxidare 

Stereochimia 

F.xempie 

Sp 2 

2 

4 

Formă de V 

S0 2 


3 

6 

Triunghiulară 

so 3 


2 

2 

Formă de V 

SClj(Sj) 

Sp 3 

3 

4 

Piramidă trigonală 

SOCl 2 , SeOF 2 


4 

6 

Tetraedrică 

SOjClj (Se0 4 ) s ~ 

sp 2 d t 2 

4 

4 

Tetraedrii deformaţi 

TeCl 4 

sp*dy 2 

5 

4 

Piramidă pentagonală 

(MeTeI 4 )“ 

6 

6 

Octaedru ’ 

SF„, SeF 6 , Te(OII) 6 

sp*dy 2 de 2 

6 

6 

Octaedru deformat 

TeNMe 2 Ph,Cl 4 


elemente au un caracter mai covalent decît cele cu oxigenul. Analogia' 
structurală dintre oxizii şi sulfurile metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase 
nu se mai păstrează în cadrul altor grupe. Sulfurile sînt în general mai 
puţin solubile în apă decît oxizii, ceea ce explică intervenţia unui caracter 
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mai covalent. O serie de sulfuri sint nestoechiometrice. Ele sint conductibiie 
ionic sau electronic. 

Prin formarea unei covalenţe între doi atomi de acelaşi fel ai grupei 
a Vl-a principale nu se completează octetul. Edificiul respectiv mai poate 
cîştiga doi electroni. Rezultă ioni peroxid de tip Ml - . Se cunosc de exemplu 
săruri ale metalelor alcaline cu ioni peroxizi: A 2 0 2 , A 2 S 2 , A 2 Se 2 , A 2 Te 2 . 
în ionii superoxid Or are loc formarea unei legături de trei electroni. 

Elementele acestei grupe prezintă proprietatea remarcabilă de a se 
găsi in mai multe forme alotrope. în seria oxigen, sulf, selen, telur, aceste 
forme sint din ce în ce mai numeroase de la extremităţi spre centru. Chiar 
poloniul a fost descoperit în două forme cristaline : cubic şi romboedric. 

Molecula de oxigen 0 2 posedă caracteristici excepţionale. Este în 
primul rînd paramagnetică. Adică este vorba de un diradical cu doi electroni 
neîmperecheaţi. La o temperatură joasă G. X. Lewis consideră că 
există molecule asociate 0 4 . 

Ozonul 0 3 este cea mai importantă formă alotropă sau polimeră 
a oxigenului. 

Spre deosebire de oxigen, ale cărui molecule în stare gazoasă sint 
totdeauna diatomice chiar la temperaturi joase, moleculele celorlalte 
elemente din această grupă sînt diatomice numai la temperaturi destul 
de înalte. Lucrul mecanic necesar disocierii termice scade pe măsură 
ce creşte numărul de ordine (tabelul 44). Moleculele de 0 2 sint disociate 6% 


Tabelul il Knergia «le disociere E 


Molecula 

1 

0 * 

St 

Se. 

| Te* 

1 

E, kcal/mol | 

116,4 

101.7 

—84 

| —44 


la 2727°C şi 61% la 3727°C, pe cînd cele de S 2 la aceleaşi temperaturi sint 
disociate în proporţie de 13% şi 78%. Disocierea moleculelor Se 2 şi Te 2 
la aceste temperaturi este şi mai puternică. Molecule S 2 nu există decît 
în jurul temperaturii de 900°C, cum rezultă din determinările de densitate 
de vapori. Această moleculă are aceeaşi structură ca şi molecula 0 2 (E. 
O 1 s s o n — 1936). între 200 şi 900°C vaporii de sulf sînt paramagnetici. 
La temperatură joasă moleculele devin S 6 . 

Formele polimere ale elementelor grupei a Vi-a principale determină 
formarea anumitor combinaţii. Se cunosc în acest caz peroxizi, disulfuri, 
diselenuri, ditelururi. Combinaţiile în lanţ deschis ale sulfului se numesc 
sulfani. în stare pură, impură sau sub formă de săruri se cunosc combina¬ 
ţiile de formulă H 2 S„, unde n = 1—8. S3 cunosc de asemenea dieloro 
şi dibromosulfani X—S 2 —X şi X —S 3 —X (F. F e h e r şi G. R e m p e — 
1955, F. F e li e r şi H. Weber — 1957). Un aspect particular pe care 
îl prezintă sulful constă în posibilitatea de a forma acizi politionici de 
formulă generală H 2 S,.0 6 , unde n > 3. 
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Din cele de mai sus rezulta clar că oxigenul pe de o parte şi telurul 
pe de altă parte se disting net de cuplul sulf-selen. în special oxigenul 
are un caracter excepţional nu numai pentru faptul că se găseşte la tem¬ 
peratura obişnuită în stare gazoasă, pentru limitarea numărului său de 
coordinaţie, pentru neutralitatea apei care se opune caracterului acid al 
hidrogenului sulfurat, seleniat şi telurat, pentru faptul că formează legături 
de hidrogen, ci şi pentru faptul că el este dotat cu o reactivitate foarte 
ridicată şi reacţiile de combinare ale elementelor cu oxigenul, oxidarea lor, 
sînt reacţii de mare interes practic şi teoretic. 


OXIGENUL 

Simbol: O ; Z = 8 ; Masă atomică = lo,9994 

în antichitate, aerul era considerat fără greutate. G a 1 i 1 e o 
G a 1 i 1 e i (.1640) a arătat contrariul. Faptul că aerul nu este un element 
a fost necunoscut multă vreme. 

Oxigenul a fost obţinut de J. Priestley în anul 1771 prin calci- 
narea salpctrului, iar în anul 1774 prin calcinarea oxidului roşu de mercur 
numindu-1 aer deflogisticat. W. C. S c h e e 1 e l-a preparat (1771—1772) 
prin descompunerea oxidului roşu de mercur, prin calcinarea salpetrului 
sau prin acţiunea acidului sulfuric asupra dioxidului de mangan, însă 
şi-a publicat rezultatele abia în anui 1777. Fiind adepţi şi apărători ai 
teoriei flogisticului, C. W. S c h e e 1 e şi I. Priestley nu au putut 
trage concluziile care se impuneau din experienţele îor. 

Prin celebrele sale exeprienţe, A. L. Lavoisier (1776) trage 
concluzia că oxigenul este unul dintre principiile aerului care se fixează 
pe mercur formînd oxidul de mercur. Acesta supus calcinării îl pune în 
libertate. Experienţele lui A. L. L a v o i s i e r pot fi rezumate prin 
reacţiile : 

4N 2 + O, 4- 2Hg 2HgO + 4N, 

2HgO ;zz* 2Hg O s 

Observînd că oxigenul intră in compoziţia unui număr mare de acizi, a 
tras concluzia că prezenţa sa este necesară pentru a determina funcţia 
acidă şi l-a numit oxigen (1781) (oxis = acid, genaio = a foima). Oxigenul 
molecular se poate numi mai precis dioxigen. 

Stare naturală. Se admite astăzi că elementele s-au format din fluxuri 
de neutroni, care întîlnind protoni şi electroni prin capturi succesive 
au format elementele chimice. Acestea s-au unit prin gravitaţie si au 
format planetele sistemului solar (M. Dole — 1949). La început în stare 
topită, apoi răcindu-se, pămintul a prins o crustă, a expulzat la suprafaţă 
azot şi di oxid de carbon (E. K. Bankama - 1955). Din aceste gaze 
provine oxigenul atmosferic. Prin fotosinteză oxigenul a început să fie 
eliberat din apă. Oxigenul ar proveni din disocierea termică a apei (G. 
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T a m m a n n — 1924) sau prin acţiunea razelor cosmice şi solare asupra 
dioxidului de carbon şi apei (J. H. J. P o o 1 e — 1941). 

Oxigenul este cel mai abundent element de pe pămint. în scoarţa 
terestră, oceane şi atmosferă se găseşte în proporţie de 46,6%.. Este 
un constituent esenţial al aerului şi al apei. 
s Aerul atmosferic uscat conţine 23,2% greut. 

d'° , ?'ALittK/erv sau 20,9% voi. oxigen. Cantitatea sa scade 
si m '„ I cu înălţimea (J. H. J e a n s — 1916). Apa 

> conţine circa 88,8% oxigen. 

Oxigenul este absorbit din atmosferă de 
animale în timpul respiraţiei şi este eliminat 
Ca/cos/hrâ de plante în timpul asimilării dioxidului de 
carbon sub acţiunea luminii solare. Unele 
plante ca Bacterium photometrioum produc 
oxigen fără acţiunea luminii. Din masa at¬ 
mosferei terestre de ordinul a 500 • IO 13 t, 

Sntms/tro circa 380 • 10 13 t este azot şi 120 • IO 13 t, 

oxigen. După L. W. C 1 a r k e scoarţa terestră 
conţine oxigen in cantitate de circa 50% greut. 
Aceste date se referă numai la stratul sialic 
(fig. 6.5). în interior compoziţia variază. 

Obţinere. 1. Oxigenul poate fi obţinut în 
F'g. 65 laborator prin descompunerea termică a 

unor oxizi: 

Ag 2 0 = 2Ag + l/20 â (182°C); 3Mn0 2 = Mn s O, + O. ( 500"C) 

2HgO> 2Hg + 0 2 (480’C); 3Fe 2 O s = 2Fe 3 0 4 + l/20 2 (1470“C) 

2PbO a = 2PbO + 0 2 (344-590’C); Fe 3 0 4 = 3Fe + 20 2 (3025’C) 

4CrO s = 2Cr 2 0 3 + 30 2 ; 2Ba0 2 = 2BaO + 0 2 

2. Prin descompunere termică se mai poate obţine în laborator din 
clorat de potasiu, peroxisulfaţi, percloraţi, permanganaţi şi peroxicarbo- 
naţi. Beacţia de descompunere termică a cloratului de potasiu poate fi 
catalizată de diferiţi oxizi metalici. Cu dioxidul de mangan, oxidul de fier 
(III), oxidul de cupru (II) reacţia are loc la 205°C cu negru de platină 
la 270°C, cu oxidul de plumb la 285°C. Hipocloriţii şi hipobromiţii se 
descompun termic cu eliberare de oxigen : 

2KC10 3 = 2KC1 + 30 2 ; (NH 4 ) 2 S 2 O s - (NH,) 2 S0 4 + SO, + 0 3 

KClOj = KC1 + O s 2K,C 2 0, = 2K a C D, + 2CO. + O, 

KC10 4 = KC1 + 20 2 2KMn0 4 = K 2 .Mn0 4 + MnO. + O s 



2CaOCI 2 = 2CaCl 2 + O, 
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Acidul azotic gazos se poate descompune spre a da oxigen (H. S- 
Joiinston — 1355) : 

2HNO,—_ t 2N'0 a + l/20 a + H a O 

25 kcal/mol 

3. Pe cale umedă, la rece, oxigenul se poate obţine pe mai multe căi. 
Astfel, apa de Javel poate fi descompusă catalitic în clorură de potasiu 
şi oxigen de sărurile de Co, Ui, Mn, Fe şi Cu : 

kcio = KCl + l/20 2 

Peroxizii alcalini sînt descompuşi de apă. Sărurile .aetalice ca sulfatul 
de cupru (II) sau de nichel (II) accelerează descompunerea. Un astfel 
de amestec (oxilită) constă din Ua 2 0 2 , K 2 0 2 şi CuS0 4 . Alt amestec constă 
din peroxid de sodiu şi clorură de var. Oxilita serveşte la încărcarea aparate¬ 
lor respiratoare utilizate în submarine (G. F. Jaubert - 1902) : 

Na 2 0 2 + 2H 2 0 = 2NaOH + H 2 0 2 H 2 0 2 = H 2 0 + 1 /2u 2 

CaOCl 2 + Na 2 O g -f H 2 0 = Ca(OH) 2 4- 2NaCl +0 2 

Permanganatul de potasiu acţionează la rece asupra unei soluţii acide 
de apă oxigenată producînd oxigen. Apa oxigenată este descompusă 
catalitic de o serie de alte substanţe ca: Pb0 2 , CaOCl 2 , MnO a , K 2 Cr 2 0 7 
etc. : 

2KMn0 4 + 5H 2 0 2 + 3H 2 S0 4 = K 2 S0 4 + 2MnS0 4 + 8H 2 0 + 50 2 

4. Pe cale umedă, la cald, există un mare număr de reacţii care 
produc oxigen în laborator. Astfel, dioxidul de mangan este descompus 
de acidul sulfuric concentrat la circa 100°C. Acidul sulfuric concentrat 
mai acţionează la cald şi asupra trioxidului de crom, a dicromatului de 
potasiu (A. V o g e 1 — 1834) şi asupra permanganatului de potasiu 
(W. H. Balmain - 1842) : 

K 2 Cr 2 0 7 + H 2 S0 4 = K 2 S0 4 + 2Cr0 3 -f H 2 0 
4Cr0 3 -f 6H 2 S0 4 = 2Cr 2 (S0 4 ) 3 + 6H 2 0 4- 30 2 
2MnO, + 2H 2 S0 4 = 2MnS0 4 4- 2H 2 0 4- 0 2 
2KMn0 4 4- 3H 2 S0 4 = K 2 S0 4 4- 2MnS0 4 4- 3H,0 4- 5/20 2 

în locul acidului sulfuric se poate utiliza acid azotic sau acid fosforic 
Apa oxigenată este descompusă în mediu alcalin de hexacianoferatul (III) 
de potasiu cu degajare de oxigen : 

2K 3 [Fe(CN) 4 ] 4- 2KOH 4- H 2 0 2 = 2H 2 0 4- 2K 4 [Fe(CN) 6 ] 4- 0 2 

Procedee industriale. Toate metodele industriale de obţi¬ 
nere a. oxigenului se bazează pe extragerea lui din aer şi apă. Aceste procedee 
sînt de două feluri : chimice şi fizice. 
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Procedee chimice. încălzind mercurul la 400°C, acesta trece în oxid. 
Oxidul se descompune la 600°C. Clorura de cupru (I) trece cu oxigenul din 
aer la încălzire moderată în oxiclorură (J. T. A. M a 11 e t — 1865), care 
la încălzire mai puternică cedează oxigenul: 

4CuCl -r 0 2 = 2CU.OCL» 

Prin încălzirea piroluzitei cu hidroxid de sodiu, în aer, se formează un 
manganat de sodiu, care la încălzire mai puternică cedează oxigenul 
(C. M. T e s s i e du Moţa y, C. JR. Marechal — 1866) : 

MnO f + 2XaOH -f- 1/20, ^Z=î]N'a,Mn0 4 + H,0 

Oxidul de plumb încălzit în prezenţa aerului şi a oxidului de calciu este 
oxidat la dioxid Pb0 2 • 2CaO sau plumbat de calciu 0a 2 PbO 4 , care apoi 
se disociază la încălzire mai puternică : 

Pb0 2 • 2CaO -> PbO + 2CaO ■+■ 1/20, 

Se poate trata plumbatul de calciu cu o soluţie de carbonat de sodiu sau 
de potasiu, cînd precipită carbonat de calciu şi dioxid de plumb, iar hidroxi- 
dul de sodiu rămîne în soluţie : 

PbO, • 2CaO + 2Na s CO s + 2H,0 = 4XaOH + 2CaC0 3 + Pb0 2 

încălzind precipitatul filtrat la 500°C, acesta degajă oxigen (G. Kas- 
s n e r — 1880). 

Bazîndu-se pe reacţia descoperită de J. B. J. D. Boussingault 
(1851), L. Q. şi A. Brin au pus la punct o metodă de extragere a oxige¬ 
nului din aer cu ajutorul oxidului de bariu. 
Prin încălzirea oxidului de bariu în aer 
la 500°C, acesta fixează oxigen, formind 
peroxid de bariu. Prin încălzirea per- 
oxidului de bariu la 750°C, la presiunea 
ordinară şi la 450°C în vid, acesta cedează 
oxigen şi se formează substanţa iniţială : 


BaO, -► BaO + l/20 2 


Teoria acestui proces se poate înţelege 
foarte uşor din fig. 66. La 500°C, pre¬ 
siunea oxigenului la echilibru este inferi¬ 
oară presiunii parţiale a oxigenului din 
aer (1/5 atm), prin urmare, oxigenul din 
aer se va fixa pe oxidul de bariu, formînd peroxid de bariu. Dimpotrivă, 
la 750°C, presiunea de echilibru a oxigenului deasupra peroxidului de 
bariu este mai mare decît presiunea parţială a oxigenului din aer, 
astfel încît peroxidul de bariu se va disocia. 



OXIGENUL 


269 


Procedee bazate pe electroliza apei. Pentru a fi făcută conductibilă, 
apa se alcalinizează. Deci o soluţie alcalină (15—30%) care nu conţine 
mai mult de 0,1% sulfaţi, azotaţi sau cloruri, se electrolizează în celulele 
cu diafragmă şi electrozi de fier sau nichel. Se utilizează tensiuni de sute 
de volţi şi curenţi de sute de amperi. Electroliza se conduce la cald (60 — 
80 C C). 

Oxigenul trebuie purificat de hidrogen. Se trece peste cocs stropit 
cu apă pentru a îndepărta urmele de hidroxid antrenate. Apoi traversează 
un tub de argint încălzit la 700°C care conţine piatră ponce paladată şi 
care catalizează combustia hidrogenului. în acest fel se obţine un gaz 
ce conţine 99,0% oxigen. Se poate efectua şi electroliza apei acidulate 
cu acid sulfuric. 

Extragerea oxigenului din aerul lichid prin distilare fracţionată. Pro¬ 
cedeul de fabricare a oxigenului prin distilarea fracţionată a aerului lichid 
este legat de istoria lichefierii gazelor. T. Andrews (1869) a arătat că 
pentru a lichefia un gaz el trebuie răcit sub temperatura critică. Tem¬ 
peratura critică a oxigenului este — 118,75°C. Kăcit puţin sub această 
temperatură el poate fi lichefiat aplicîndu-i-se o presiune de peste 50,2 atm 
(A. Pictet şi L. C a i 11 e t e t — 1877). 

în anul 1895 W. H a m p s o n, în Anglia şi K. von L i n d e 
în Germania au realizat lichefierea industrială a aerului. Ei au folosit efectul 


Joule-Thomson, adică detenta fără 
lucru mecanic exterior al aerului 
în prealabil comprimat, 
în anul 1900, G. Claude a 
imaginat detenta cu lucru meca¬ 
nic exterior, pentru a provoca apoi 
lichefierea sub presiune. 

Dispozitivele actuale (F. F. 
Fischer - 1945, X. K. E 1 u- 
k h i n, M.E. I vanov — 1956) 
sînt destul de complicate şi de 
aceea se vor discuta numai prin¬ 
cipiile. 

Distilarea aerului lichid este 
destul de dificilă, deoarece punc¬ 
tul de fierbere al oxigenului 
(—182,9°0) este destul de apropiat 
de al azotului (—195,7°C). Disti¬ 
larea fracţionată constă dintr-o 



serie de evaporări şi condensări succesive, în decursul cărora cele 
două componente se separă. Procesul de distilare poate fi uşor înţeles cu 
ajutorul diagramei din fig. 67, în care se poate citi compoziţia fazelor 
lichidă şi solidă în procesul distilării. Pentru o compoziţie x a lichidului 
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distilat la temperatura t' 9 compoziţia vaporilor este x', care conden¬ 
saţi şi distilaţi furnizează vapori de compoziţie x" la temperatura t". 

în lichid se concentrează componentul cu presiune de vapori mai 
mică, pe cînd în fază de vapori componentul cu presiune de vapori mai 



mare. In acest fel, prin condensări şi distilări repetate amestecul poate fi 
separat. 

Aparatul G. Claude este destinat lichefierii şi distilării fracţionate 
a aerului. Aerul comprimat, uscat şi decarbonatat (peste NaOH solid) 
este mai întîi răcit la — 170°C prin circulare într-un schimbător de căldură 
apoi prin detentă într-un motor de la 40 la 4 kg. Sub forma unui lichid, 
bogat în oxigen ajunge în conducta 1 (fig. 68). Gazul se lichefiază parţial, 
ploaia de lichid cade în sens invers prin fasciculul tubular 2 şi 3. Prin 
contactul dintre gaz şi lichid, oxigenul din gaz fiind mai puţin volatil, 
se condensează din ce în ce mai mult, pe cînd azotul lichid se evaporă, 
în vasul 4 şi 5 se scurge deci un lichid bogat în oxigen (circa 48% oxigen), 
care este turnat în coloana de distilare pe la vîrful căreia se degajă 
azotul. în sens invers circulă lichide din ce în ce mai bogate în oxigen, 
care sub formă aproape pură (98%) trec printr-un preaplin prin interme¬ 
diul căruia ies din aparate. 

O instalaţie a unei uzine se vede în fig. 69. Aerul trecut peste hidroxid 
de sodiu pentru decarbonatare şi comprimat la 200 atm, traversează 
schimbătoarele de căldură 1 şi 2 , care funcţionează alternativ. Apoi o parte 
trece prin vasul de lichefiere 3 , iar alta se destinde în vasul 4, cu travaliu 
exterior. Căderea de presiune este de 145 atm, şi cea de temperatură de 135°C. 
Aerul destins în vasul 4 şi răcit în vasul 3 ajunge în coloana de rectificare 5 
sub presiune, în care platanele sînt inelare cu circulaţie centripetă. Răcito- 
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rul 6 împiedică orice vaporizare cind azotul se destinde de la presiunea 
coloanei 5 la cea a coloanei 7. Oxigenul lichid de puritate 99,5% este cules 
la baza coloanei 5. în comerţ, oxigenul se găseşte în tuburi de oţel de circa 
50 1, sub presiune de 150 atm. 

Proprietăţi fizice. Oxigenul este un gaz incolor, inodor şi insipid. 
Oxigenul atmosferic constă din trei izotopi de mase 16, 17 şi 18 (F. W. 
Giauque şi H. L. Johnston — 1929). Abundenţa celor trei izotopi 
este 99,8, 0,04 şi respectiv 0,2%. Pe lingă aceştia mai există trei izotopi 
radioactivi de mase 14, 15 şi 19. în tabelul 45 sînt concentrate unele date 


Tabelul 45 Caracteristici ale izotopilor oxigenului 


Izotopul 1 

! Conţinutul 

Preparare 


Emisia 

Masa atomici 

In *er 
% 

8 

Scara fizici J 

Scara chimici 

1J 0 

isq 

is 0 

17 0 

0 

0 

99,7587 

0,0374 

14 N(p,n) u O i 
“N(d,n) l8 0 

76,5 

118 

P + .r 

14,0130 

15,0078 

16,000 

17.004507 

15,99555 

16,99977 

ISO 

19Q 

0,2039 

0 

l9 F(n,p) 19 0 

18 0(n,Y) 19 0 

29,5 

r. y 

18,004875 

19,0087 

17,99980 


asupra acestor izotopi. Proporţia izotopilor nu este constantă în elementul 
natural (M. Dole — 1935). Procentul în 16 0 depinde într-o măsură 
oarecare de provenienţa sa. Separarea izotopilor s-a făcut prin distilare 
(H. G. Thode, S. R. Smith şi F. O. W a 1 k i n g - 1944), difu¬ 
ziune termică (K. Clusius, G. Dickel şi E. Becker — 1943) 
şi prin reacţii de schimb (C. B o y d şi W. W h i t e — 1956). Izotopul 18 0 
a fost utilizat pentru multe reacţii de schimb ca şi pentru studiul unor 
mecanisme de reacţie. 

Molecula de oxigen posedă doi electroni impari. Teoria orbitalilor 


moleculari prevede existenţa a doi electroni 
impari (M. T o t a n i — 1957). Configuraţia 1 
electronică a moleculei 0 2 este(la^) 2 (la*) 2 

w 

J£sL 

— 1,63eV 

(2a+) 2 (2ai) 2 (1 tt u ) 4 (3a, + ) 2 (Itt,) 2 . Molecula 

/ 


de oxigen este diatomică şi cei doi atomi 

/ 

/j<s,y / . 

1 A , 


fiind legaţi printr-o legătură dublă cu lun¬ 
gimea 1,208 A, cind molecula este în stare 

—0£8eV 

fundamentală 3 E~ şi 1,223 Â cind se găseşte 

\ 

1EL 


în stare excitată 1 E~. Stările cele mai 



— OeV 

joase ale moleculei 0 2 sînt date în fig. 70. 
Energia de disociere a moleculei este 

Fig. 70 


117,96 kcal/mol. Disocierea sa în atomi nu se poate aprecia 
La 3000°C gradul de disociere este 0,85%. 

sub 

2000°C. 
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Paramagnetismul moleculei de oxigen nu este compatibil eu structura 
O = 6. Pentru a indica prezenţa a doi electroni impaii L. P a u 1 i n g 

admite că cei doi atomi sînt legaţi printr-o legătură covalentă şi două 
legături de trei electroni : O J . -: : O S-a propus chiar o formulă cu legătură 
simplă şi doi electroni neîmperecheaţi :0:0: . 

Oxigenul solid obţinut prin răcire la —218,1°C sub formă de gheaţă 
albăstruie cristalizează în trei forme a, p, y care aparţin sistemelor rombo- 
edric centrat, romboedric şi respectiv cubic cu feţe centrate. Electronega- 
tivitatea oxigenului în scara R.S. Mulliken este 2,2 (H. A. Bkinner 
şi H.O. Prithard — 1953). 

Pe baza unor studii de susceptibilitate magnetică G. N. Le w i s 
(1924), consideră că in oxigenul lichid există molecule duble (0 2 ) 2 . La 
—196°C, 40% din molecule s-ar găsi sub formă de dimeri. Abateri de la 
legea P. Curie, variaţia birefringenţei magnetice (P. Lain6— 1933), 
spectrul de absorbţie au fost de asemenea interpretate în sensul existenţei 
(0 2 ) 2 în oxigenul lichid şi cel solid. 

Oxigenul lichid este de culoare albastră deschis. Nu conduce curentul 
electric. Denistatea sa este mai mare decît a apei (1.118), de aceea se lasă 
la fund cînd este turnat intr-un vas cu apă. Proprietăţile fizice cele mai 
importante sînt date în tabelul 46. 

Tabelul 46. Proprietăţile fizice ale oxigenului 


Proprietatea Valoarea 


Energia de disociere, kcal/niol 118 

Densitatea la 0 C C şi 760 mm Hg. g - cm -3 1.129 - IO -1 

Temperatura de topire, C K 54,39 

Temperatura de fierbere. °K 90.16 

Punctul critic la p = 49.7 atm. K 154.4 

Cp/C„ la 20 C C, cal. mol -1 • grd- 1 1.399 

Constanta dielcctrică 1,00053 

Indicele de refracţie 1,000266 

Densitatea (lichid la t.f.), g - cm -3 1.11 


Pe electrodul picurător de mercur, oxigenul produce două trepte 
de reducere (J. H e y r o v s k y — 1924), una cu potenţial de seini- 
treaptă E — —0,05 V, care în mediu acid reprezintă reacţia de reducere 
a oxigenului la apă oxigenată : 

o 2 + 2H+ + 2 c—> h 2 o 2 

şi a doua treaptă foarte întinsă (de la —0,5 la —1,3 V), care reprezintă 
reacţia: 

H 2 0, -r 2H+ 2 e -> 2H,0 

Solubilitatea oxigenului în apă este mică, dar nu neglijabilă. Pe 
această proprietate se bazează posibilitatea unor plante şi animale de ă trăi 
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în apă. Astfel, la 21,5°C solubilitatea este p • IO 3 = 30,13, unde (3 repre¬ 
zintă volume de oxigen dizolvate intr-un volum de apă. Solubilitatea 
oxigenului depinde de temperatură şi creşte cu presiunea oxigenului 
(A. H. P r a y, C. E. Schweickert, B. H. Minnich - 1952). 
Coeficientul de solubilitate p este mai mare in dizolvanţi organici, în special 
în cloroform, tetraclorură de carbon (0,245 la 18°C) şi oxid de etil (0,440 
la 20 C C). Oxigenul se dizolvă în argint topit şi este cedat parţial la solidifi- 
care cu umflarea metalului. Şi alte metale topite, de exemplu, cuprul, 
nichelul, platina, dizolvă oxigenul. 

Prin analiza oxigenului din silicaţi se poate determina virsta rocilor. 
Oxigenul din silicaţi este transformat in apă : 

280*C 

Si0 2 + 4KHF, — * K 2 SiF 6 + 2KF + 2H 2 0 

Densitatea apei se compară cu cea a apei de canal (T. Tokuda - 1950). 

S-a pus in evidenţă spectroscopie existenţa hidraţilor 0 2 • H 2 0 şi 
O 2 • 2H 2 0 (Heidt şi Johnson — 1957). Formarea lor se explică 
prin legături de hidrogen. 

Proprietăţi chimice. Oxigenul posedă şase electroni in stratul de 
valenţă şi funcţionează cu valenţe variate în diferiţi compuşi. Numărul 
său de oxidare cel mai frecvent este —2. (L. P a u 1 i n g, R. E. W o o d 
şi J.H. Sturdivant — 1940). în apa oxigenată numărul de oxidare 
este —1, in H0 2 sau derivaţii săi ca K0 2 este —1/2, iar in F 2 0 este -f 2. 

După fluor, oxigenul este cel mai electronegativ element. în acest fel 
se explică afinitatea sa mare pentru celelalte elemente şi pentru corpurile 
compuse. Avînd în vedere prezenţa sa în aer se poate deduce importanţa 
pe care o are. Proprietatea esenţială a oxigenului este de a oxida substan¬ 
ţele cu care reacţionează. Cuvîntul oxigen a amorsat cuvîntul oxidare care 
astăzi are un sens mai larg. în sens restrîns, oxidare înseamnă combi¬ 
nare cu oxigenul. 

Oxigenul se combină direct sau indirect cu toate elementele. Fac 
excepţie gazele nobile. Indirect se combină cu clorul, bromul, azotul şi 
metalele preţioase (aurul, platina etc.) şi de aceea oxizii acestor elemente 
se obţin pe cale indirectă. 

Oxidările pot fi vii sau lente, după cum căldura degajată este infe¬ 
rioară sau superioară căldurii pierdute prin radiaţie, conductibilitate etc. 
Dacă oxidarea are loc într-o incintă care nu este izolată termic, arderea 
este lentă, nu se observă degajare de căldură. 

Ruginirea fierului la aer umed, combustia lentă a fosforului, oxidarea 
lentă a cărbunilor, oxidarea piritei in sulfat de fier (II), oxidările din 
organismul animal care sînt sursa căldurii animale sint exemple de arderi 
lente. Putrezirea lemnelor, oţeţirea vinului, respiraţia fiinţelor vii sînt alte 
exemple de arderi lente. 

învelind fosforul în hîrtie de filtru pentru a împiedica degajarea 
căldurii sau aşezînd cărbunii în pături dese fără canale de aerisire, căldura 


do chimic anorganică — voi. n 
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■dezvoltată in oxidarea lentă se acumulează, temperatura creşte, viteza 
reacţiei creşte, are loc o autoaccelerare, combustia poate deveni vie sau 
•chiar explozivă, dacă concentraţia de oxigen creşte. 

Oxidarea lentă este însoţită in general de o luminiscenţă rece. Oînd 
se oxidează hidrocarburile se formează aldehide, acizi, peroxizi şi oxid de 
carbon. Dacă se adaugă inhibitori numiţi antidetonanţi, formarea peroxizi- 
lor şi luminiscenţă se suprimă. Peroxizii provoacă explozie. Ca antidetonanţi 
se folosesc cantităţi mici din unele substanţe ca Pe(CO) 5 , Pb(C 2 H 5 ) 4 etc. 

Combustiile pot avea loc cu flacără cînd corpul arde în stare de 
vapori (de exemplu, sulful) şi fără flacără în cazul invers. Fierul, cărbunii 
de lemn care nu conţin substanţe volatile ard fără flacără.Temperatura 
la care apare flacăra se numeşte temperatură de inflamabilitate. Din 
momentul aprinderii căldura dezvoltată la oxidare întreţine singură 
reacţia. Pentru fosfor sub formă de bucăţi, temperatura de aprindere este 
de circa 60°C, pentru sulf 250°C, pentru cărbune 350—650”C,după varietate, 
în oxigen, temperaturile de aprindere sînt cu circa 50°C mai joase deciţ 
in aer. Fosforul, fosfinele, hidrurile fosforului şi ale siliciului, anumiţi 
compuşi organo-metalici ca metil-zincul, se aprind spontan la temperatura 
ordinară. Metalele piroforice in pulbere se aprind la temperatura obişnuită, 
pe cînd în bloc reacţia începe la peste 500°0. 

Temperatura de aprindere depinde de starea de diviziune la substan¬ 
ţele solide şi de presiune la cele gazoase. O sîrmă de oţel subţire, încălzită 
la roşu în flacăra unui bec de gaz şi apoi introdusă în oxigen arde producind 
scîntei. O sîrmă groasă de oţel nu poate fi aprinsă astfel din cauza conducti- 
bilităţii mari care nu-i permite să atingă temperatura de aprindere. Piesele 
masive de fier se „taie“ încălzindu-le la temperatură foarte înaltă cu flacăra 
caldă a suflătorului oxiacetilenic şi apoi se suflă numai oxigen. 

Evoluţia ideilor asupra arderilor a avut un rol important în istoria 
chimiei. Este ştiut că de la H e r a c 1 i t care considera focul ca elementul 
primar şi pînă la A. L. L a v o i s i e r care a dat explicaţia combustiei, 
o serie de alţi cercetători s-au preocupat de acest fenomen. Lucrările 
lui J. J. Becher (1669—1680) asupra arderii au fost continuate de 
discipolul său G. E. S t a h 1 (1697) care a introdus numele de flogistic 
(flogisto = a aprinde) pe care l-a considerat „materia sau principiul focului, 
nu focul insuşi“. Procesul arderii era imaginat de Stahl astfel: 

Metal = Flogistic + oxid (var) Metal + Oxigen = Oxid 

Prin lucrările sale, A. L. Lavoisier (1772—1777) a tras o concluzie 
importantă : în procesul arderii o parte din aer (oxigenul) se combină cu 
metalul. 

Valorile căldurilor de formare ale oxizilor sînt foarte mari pentru Ca, 
Mg, Al (tabelul 47). Acestea pot deplasa toate celelalte metale din oxizii lor 
t(principiul aluminotermiei) : 

2A1 + Cr.Oj = AljOj + 2Cr 


A H = — 107 kcal 
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Căldura de combustie mare a fosforului şi a siliciului explică rolul lor ca 
elemente termogene la rafinarea fontei după H. Bessemer. 

Combinarea oxigenului cu halogenii nu se face direct decît în condiţii 
excepţionale şi oxizii acestor elemente foarte electronegative sînt puţin 

Tabelul 47. Căldurile de formare ale unor oxizi 


Oxidul 

Q. kcal/mol 

Oxidul 

Q. kal/mol 

H,0 (g) 

58,1 

; Al,O. 

392,6 

H 2 0 (/) 

69,0 

co ( g ) 

29,2 

H 2 0 (s) 

70.4 

co, ( g ) 

97,2 

Li 2 0 (s) 

140,0 

Si0 2 (s) 

180,0 

Na 2 0 (s) 

100,9 

P*0 5 

365,3 

K 2 0 (s) 

98,2 

As 2 0 3 

156,4 

Rb z O (s) 

94.9 

As 2 0 5 

219.4 

Cs 2 0 

99.0 

Sb 2 C) 3 

166,9 

AgO 

7,0 

Sb.O s 

231,2 

Cu 2 0 

43.8 

HgO 

21.5 

Cub 

37,7 

S0 2 (9) 

69,3 

Au s O, 

18,5 

S0 3 (() 

91,9 

CaO 

131,5 

i,o 5 

45,3 

SrO 

131.2 

FeO 

65,7 

liaO 

133,4 

1 Fe s O s 

195,6 

MgO 

143.4 

Fe 3 0 4 

270,8 

b 2 o 3 

272,6 

i Mn 3 0 4 

328,0 


stabili. Celelalte elemente din grupa a Yl-a principală ard în oxigen la fel 
ca şi fosforul şi carbonul. Sinteza dioxidului de azot nu se realizează decît 
la temperatura arcului electric, iar a apei deşi este exotermă nu se formează 
decît la roşu, deoarece la temperatura ambiantă viteza de reacţie este mică. 

Metalele ard în oxigen la o temperatură cu atît mai joasă cu cît metalul 
este mai electropozitiv. Metalele alcaline şi alcalino-pămîntoase ard la 
temperatura ambiantă, plumbul la 500°C. Cînd oxidarea se conduce la 
temperatură înaltă, oxidul format are tendinţă de disociere. Oxidul de 
argint Ag 2 0 nu se poate forma la 358°C decît sub o presiune a oxigenului 
egală cu cel puţin 85 atm. De asemenea, plumbul formează litarga la aer 
şi miniu la 400°C, însă peste 550°C miniul reformează litarga deoarece 
tensiunea de disociere devine superioară presiunii parţiale a oxigenului 
din aer. Oxidul roşu de mercur nu se formează sub 350°C şi se disociază 
complet între 450 şi 500°C. în multe cazuri se formează de preferinţă 
peroxizi. 

Oxidarea metalelor a fost studiată din punctul de vedere al vitezei 
de reacţie (N. B. P i 11 i n g şi R. E. B e d w o r t h — 1923). Aceasta 
poate avea loc în regim liniar (x = kt) pentru metalele alcaline, alcalino- 
pămîntoase, magneziu şi beriliu sau în regim parabolic (x = ^2 k' Dt, 
D fiind constanta de difuziune). Studii mai recente au descoperit un regim 
logaritmic (x = a lg (1 -f bt) şi un regim cubic ( x 3 = kt). Există cazuri 
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in care viteza de oxidare a metalului depinde de timp şi este descrisă 
de formule diferite la timpi diferiţi (J. Benard - 1949). 

Oxigenul reacţionează la diferite temperaturi cu un mare număr 
de compuşi anorganici. Astfel, datorită afinităţii sale faţă de hidrogen, 
oxigenul reacţionează uşor cu hidracizii. Cu acidul clorhidric reacţia de¬ 
curge la cald in fază gazoasă : 

2HCI -f 1/20., H*0 + Cl 2 

în cazul acizilor bromhidric şi iodhidric in soluţie, reacţia are loc lent : 
21IBr + 1/20* = H,0 + Bl* 

2HI + 1/20* = H 2 0 + I* 

La fel este oxidat hidrogenul sulfurat. Amoniacul este oxidat la cald în 
prezenţa platinei la oxid de azot : 

2XHj + 5/20* = 2X0 + 3H*0 

Oxizii intermediari fixează oxigen trecând într-o formă superioară. Astfel, 
oxidul de azot se transformă în dioxid de azot, oxidul de carbon arde în 
oxigen formînd dioxid de carbon, în timp ce dioxidul de sulf se transformă 
în trioxid de sulf numai la cald şi în prezenţa catalizatorilor. Oxigenul 
acţionează la temperatură înaltă (1000°C) asupra clorurilor metalelor grele 
formînd oxizi şi deplasînd clorul. De asemenea în procesul de prăjire a 
sulfurilor se formează sulfaţi sau oxizi: 

2FeS 2 + 11/20* = Fe*0 3 -f 4S0* 

Oxigenul oxidează acidul sulfuros la acid sulfuric. Prin atacul oxigenului 
la un dublet al atomului de sulf se formează o legătură covalentă coordina- 
tivă polară printr-o reacţie acido-bazică de tip G. jS t . Lewis : 

h*o 3 s + o = h,o 3 so 

Mulţi reducători fixează oxigenul în soluţie apoasă. Astfel, de exemplu, 
pirogalolul C 6 H 3 (OH) 3 fixează oxigenul in mediu acid, iar în mediu alcalin 
oxigenul este fixat rapid de ionii : V 2+ , Cr 2+ , V 3+ , Ti 3+ si mai lent de ionii 
Cu+, Hgi + , Fe 2+ etc. 

_ Substanţele organice ard în oxigen. Combustia lor poate fi realizată 
fără flacără cu ajutorul unui catalizator de platină (lampa fără flacără 
pentru combustia alcoolului metilic). Prin arderea substanţelor organice 
se formează apă şi dioxid de carbon. 

Oxidarea unor substanţe organice sau minerale nu se poate face deeît 
în prezenţa unor catalizatori. Principalii catalizatori de oxidare sint : 
buretele şi negrul de platină, buretele de paladiu, iridiu, rodiu, argint, 
cobaltul, nichelul, cuprul, oxidul de cupru, oxidul de mercur. Astfel, 
industria acidului sulfuric şi azotic necesită platină drept catalizator de 
oxidare. 
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încălzind o lamă de platină deasupra unei flăcări de hidrogen sau a 
unui arzător de gaz de iluminat piuă la roşu, stingind flacăra şi introducînd-o 
din nou după o uşoară răcire în amestecul de gaz şi aer, lama de platină 
devine iarăşi roşie. Lama incandescentă aprinde gazul (J. W. D obe¬ 
re i n e r — 1823). 

Oxizii metalelor care se caracterizează printr-o multitudine de stări de 
oxidare ca Jiu, Cr, V, Cu etc. sînt catalizatori remarcabili de oxidare. 
Sărurile de mangan (II), sărurile acizilor organici slabi (sueeinaţi, acetaţi 
etc.), sărurile acizilor minerali slabi ca boratul de mangan, catalizează 
sicativitatea, adică fixarea oxigenului de uleiul de in. Aceste săruri uşor 
hidrolizabile dau MnO • H.,0 care fixează oxigenul din aer sau din apă şi'se 
transformă în MnO, • H z O. Acesta este redus din nou la MnO • H s O de 
către substanţa oxidabilă. în unele cazuri, oxidarea nu se efectuează 
decit în prezenţa urmelor de apă. 

în reacţia de combinare a hidrogenului cu oxigenul se spune că 
hidrogenul arde în oxigen dacă acesta din urmă este in exces. Oxigenul 
este în acest caz un carburant, iar hidrogenul un combustibil. Dacă atmos¬ 
fera ar fi formată din oxid de carbon sau metan, aceste gaze ar fi carburanţi 
iar oxigenul care ar arde în ele ar fi combustibil. 

Cu o rezistenţă electrică se poate aprinde un curent de oxigen in 
interiorul unui balon umplut cu gaz de iluminat, pe cînd in exterior acesta 
arde în aer. Sistemele combustibil-carburant au fost numite de H. JI o u- 
r e a u (1946) propergoli. Cele foarte exoterme se utilizează în propulsia 
rachetelor (apă oxigenată singură, hidrazină eu apă oxigenată sau dioxid de 
azot etc.). 

Catalizatorii organici, enzimele sub numele de oxidaze, catalizează 
multe reacţii de oxidare. Există reacţii de oxidare, mai ales ale substanţe¬ 
lor organice, care au loc în prezenţa luminii, adică fotooxidâri (0 h. 
Dufraisse — 1955). 

H. M o u r e u şi C h. Dufraisse au descoperit în anul 1921 
substanţe care împiedică acţiunea oxidantă a oxigenului, adică substanţe 
care în cantităţi mici se comportă drept catalizatori negativi de oxidare. 
Astfel, hidrochinona în cantităţi foarte mici împiedică oxidarea sulfiţilor. 
Oxitribromura de fosfor este un antioxigen pentru aldehida benzoieă şi un 
prooxigen energic al stirenului. 

Oxigenul atomic. Prin acţiunea descărcărilor electrice obscure la 
presiune sub 1 mm Hg deasupra oxigenului sc produce oxigen atomic. 
Iradierea cu lumină de lungime de undă (sub 1900 A) din domeniul absorb¬ 
ţiei continue a oxigenului produsă de o lampă cu neon produce oxigeu ato¬ 
mic. în ozonizatoare se produce sigur oxigen atomic. 

Viaţa atomilor de oxigen depinde de diametrul tubului prin care trece 
gazul, de natura pereţilor, de prezenţa gazelor indiferente şi de presiunea 
oxigenului. 

Dacă reacţia atomilor are loc pe o placă de platină, aceasta se topeşte 
datorită căldurii mari degajate. Şi alte substanţe catalizează reacţia atomi- 
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lor de oxigen. Oxigenul atomic este puţin activ. Astfel el reacţionează, 
numai 0,2% cu hidrogenul spre a forma apă. Tot în cantitate mică reac¬ 
ţionează cu metanul, acidul cianhidric şi oxidul de carbon. Reacţionează 
total cu acidul bromhidric, hidrogenul sulfurat, disulfura de carbon, 
cloroformul şi alte substanţe organice. 

Proprietăţi fiziologice. De multă vreme s-a arătat că aerul este necesar 
vieţii (R. Hooke — 1667). Ceva mai tîrziu s-a arătat că numai un 
component al aerului întreţine viaţa (J. Mayow - 1674). 

Animalele aerobe cu sînge cald mor fără oxigen în cîteva minute, 
cele cu sînge rece nu se pot lipsi nici ele de acest gaz. Animalele consumă 
oxigen şi elimină dioxid de carbon şi apă prin respiraţie. Un om adult 
consumă circa 600 g oxigen şi expiră 825 g dioxid de carbon în 24 ore. 
El transformă astfel 22 t de oxigen pe secol. 

Plantele verzi consumă în timpul zilei dioxid de carbon în procesul 
asimilaţiei şi elimină oxigen, pe cind la întuneric consumă oxigen şi degajă 
dioxid de carbon. 

Vieţuitoarele anaerobe (L. Pasteur — 1861) ca drojdiile şi unele 
bacterii pot trăi şi se pot înmulţi fără aer. Energia necesară vieţii lor 
rezultă din transformările chimice ale substanţelor pe care trăiesc (fermen¬ 
taţii). 

Animalele de uscat extrag oxigenul din aer prin trahee şi plămîni. 
La animalele superioare, oxigenul pătrunde în sînge formînd cu hemoglo¬ 
bina (colorantul sîngelui), oxihemoglobina. Această combinaţie instabilă 
ajunsă în vasele capilare, unde presiunea parţială a oxigenului este mică 
din cauza consumului, se disociază în oxigen şi hemoglobina. Oxigenul 
difuzează prin pereţii capilarelor în ţesuturi unde produce procese de 
oxidare (combustie lentă A. L. Lavoisier — 1789). Molecula de oxi¬ 
gen se leagă de hemoglobină prin fierul acesteia. Un gram de hemoglobina- 
leagă 1,33 cm 3 de oxigen. 

Omul adult respiră în repaus 1 m 3 aer pe oră şi reţine circa 1/5 din acest 
oxigen. Excesul de oxigen de 4/5 este necesar deoarece determină difuziu¬ 
nea prin pereţii alveolelor pulmonare. în oxigenul pur respiraţia se produce 
mai activ, cu turgescenţa sistemului vascular la animalele superioare. 
Cînd concentraţia oxigenului în atmosferă este de peste 80%, animalele 
superioare pot contracta o pneumonie (C. S. Mc Camy — 1957). 

Oxidarea lentă în ţesuturi distruge substanţele de prisos, produce 
căldură şi celelalte forme de energie animală. Deci oxigenul este legat de 
prefacerile fiziologice din organism, pe lîngă faptul că contribuie şi la pro¬ 
ducerea travaliului muşchiular. 

Oxigenul lichid trebuie manipulat cu grijă deoarece arde pielea. 
Robinetul buteliilor cu oxigen nu se unge cu grăsimi, deoarece in procesul 
de oxidare exotermă a acestora, in timpul manipulării, aceste grăsimi 
se pot aprinde. 

în natură oxigenul suferă un ciclu, altfel nu s-ar putea explica faptul 
că în atmosferă cantitatea sa nu variază. Respiraţia şi putrezirea consumă 
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oxigen transformîndu-1 în dioxid de carbon. Asimilaţia regenerează canti¬ 
tatea iniţială de oxigen. 

Recunoaştere şi determinare. Pentru determinarea oxigenului se utili¬ 
zează clorura de crom (II) (H. W. Stone, P. S i g a 1 — 1954), hidroxi- 
dul de mangan (II) Mn(OH 2 ) (G. A. P e r 1 e y — 1939). 

Oxigenul este absorbit de pirogalol într-o biuretă K. Bunte sau aparat 
M. N. Orsat, dispozitive folosite în analiza de gaze (F. Hoffmann — 
1922). Pirogalolul se colorează în brun-închis. 

Dat fiind faptul că oxigenul este unul dintre puţinele gaze paramagne- 
tice, s-au pus la punct metode bazate pe această proprietate (K. M. 
L u f t — 1950). Oxigenul poate fi determinat polarografic. Oxigenul 
poate fi determinat conductometric, dintr-o soluţie prin care se barbo- 
tează oxid de azot : 


4NO + 0 2 + 2H ă O - 4H+ + 4NC 2 " 

Se observă o creştere a conductibilităţii soluţiei (T. F i n n e g a n, 
R. C. Tucker - 1957). O reacţie de culoare caracteristică este oxidarea 
la rece a oxidului de azot incolor care se colorează la brun-roşcat datorită 
formării dioxidului de azot. 

întrebuinţări. Principala întrebuinţare a oxigenului este producerea 
temperaturilor înalte pentru tăierea şi sudarea autogenă a metalelor, 
în acest sens se foloseşte suflătorul cu hidrogen (flacăra oxihidrică) sau cel 
cu acetilenă (flacăra oxiacetilenică). Acestea constau din două tuburi 
concentrice. Prin tubul interior se introduce gazul combustibil, iar prin 
cel exterior oxigenul, ambele sub o presiune reglabilă prin robinete metalice. 
Se întrebuinţează la topirea platinei, a cuarţului, a sticlei. Flacăra rezultată 
prin arderea hidrogenului în aer dă 1960°C. a monoxidului de carbon în aer 
2100°C şi cea a acetilenei în aer 2350°C (P. Mahler - 1893). în ultimul 
timp se utilizează oxigen în industrie (85%) pentru a ridica temperatura 
furnalelor de produs fontă şi a le mări randamentul. 

Se foloseşte pe scară mare ca oxidant la prepararea acidului azotic. 
Oxigenul lichid se utilizează la prepararea explozivilor, prin impregnarea 
cărbunelui sau a altor substanţe ca petrol, parafină, naftalină (oxyliquit). 
Se foloseşte în aparatele de respiraţie cu rezervă de oxigen pentru scafandri 
şi pompieri. Se utilizează în reanimare, respiraţie artificială şi în narcoză. 
Se utilizează la ventilarea submarinelor şi în analiza organică prin com¬ 
bustie. 


TEORIA OXID VRII ŞI REDUCERII 

A. L. Lavoisier a numit fenomenul care are loc cînd un metal se 
combină cu oxigenul, oxidare, iar compusul care se formează, oxid. Invers, 
se numeşte reacţie de reducere sau simplu reducere, scăderea conţinutului 
de oxigen dintr-o substanţă. în cazul compuşilor homeopolari, în chimia 



280 


GRUPA A Vl-a PRINCIPALA 


organică, se numeşte „reducere**, fixarea hidrogenului fără o pierdere de 
oxigen. De asemenea o dehidrogenare este calificată ca o oxidare. Orice 
reacţie de oxidare este însoţită de o reacţie de reducere. O reacţie în care 
are loc simultan un proces de oxidare, cuplat cu unul de reducere se numeşte 
reacţie de oxido-redueere. 

Valenţa elementelor este o noţiune caie permite o extindere şi o altă 
formulare a ideilor de mai sus. Astfel, oxidarea pcate ii considerată ea o 
creştere a valenţei pozitive sau ca o scădere a valenţei negative a elemente¬ 
lor care se oxidează. Fenomenul invers, adică scăderea valenţei pozitive 
sau creşterea valenţei negative a elementelor care se reduc, se numeşte 
reducere. Oxidarea şi reducerea nu sint numai nişte fenc mene complemen¬ 
tare ci chiar inseparabile, întrucît corpul care se reduce oxidează reducăto- 
rul său şi invers, în acelaşi proces unic. 

Valenţa elementelor fiind influenţată de câştigul sau de pierderea 
de electroni înseamnă că noţiunile de oxidare şi reducere pot fi formulate 
în termeni electronici. Se numeşte oxidare, procesul in care un element 
liber sau făcînd parte dintr-un compus, pierde electroni şi reducere, pro¬ 
cesul în care un element liber sau făcînd parte dintr-un compus, cîştigă 
electroni. 

Întrucît într-o soluţie nu pot exista electroni liberi înseamnă că 
reducerea unei combinaţii cu captare de electroni are loc numai în pre¬ 
zenţa unei substanţe care cedează electroni (abstracţie făcînd de oxidările 
şi reducerile electrochimice). Fenomenele în care are loc un transfer de 
electroni de la un compus la altul se numesc oxido-reduceri. O asemenea 
definiţie a oxidării şi reducerii permite să se înţeleagă aceste fenomene, 
mai general, fără a le lega de cedarea sau acceptarea unui anumit element. 
Adică reacţiile de oxidare sau de reducere nu mai sînt legate de intervenţia 
hidrogenului, prototipul reducătorilor şi nici de intervenţia oxigenului, 
prototipul oxidanţilor. în general, reacţiile de oxido-reducere sînt mai 
complexe. Calcului coeficienţilor în reacţiile de oxido-reducere utilizează 
noţiunea de stare de oxidare. 

Se numeşte stare de oxidare, treaptă de oxidare sau valenţă electro- 
chimică, sarcina pozitivă sau negativă pe care ar avea-o un atom într-o 
moleculă sau ion complex, dacă molecula sau ionul complex ar fi constituiţi 
din ioni monoatomioi. într-o substanţă ionică numărul de oxidare al unui 
ion monoatomic este egal cu sarcina sa electrică. într-o substanţă elemen¬ 
tară numărul de oxidare al atomilor este egal cu zero. într-un compus 
covalent de structură cunoscută, numărul de oxidare al fiecărui atom este 
sarcina care rămîne pe atom cînd fiecare dublet de electroni este atribuit 
complet celui mai electronegativ dintre cei doi atomi care pun în comun 
această pereche. Un dublet intre doi atomi ai aceluiaşi element se împarte 
între ei. In umărul de oxidare al unui element dintr-un compus de structură 
nesigură poate fi calculat pornind de la numerele de oxidare atribuite in 
mod raţional celorlalte elemente ale combinaţiei (L. P a u 1 i n g, Chimic 
generale Dunod — 1951). 
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Numerele de oxidare permit să se clasifice şi să se stabilească coefi¬ 
cienţii reacţiilor de oxido-reducere. Se dau în continuare o serie de com¬ 
binaţii pentru a scoate în evidenţă numerele de oxidare : H + C1", H+O 2 ", 
Fr0 2+ , F _ C1 + . I 3+ C1 *t, S 6+ F 6 -, P 5+ C] 5 -, S 4+ Oi~, [N 5+ 0|-]-,C 4+ Cl 4 -,Ii + 0|-, 
[Cl 7+ 0î-T, [P 5 + Oî“] 3_ , [Cr| + Of“] 2 “, [Mn 7+ Of-]-, [Pb 4+ Cl<r] 2 -. 

în molecule neutre cu unul sau mai mulţi atomi de acelaşi fel trebuie 
respectată regula neutralizării locale a sarcinii în fiecare moleculă. De exem¬ 
plu, apa oxigenată, hidrazina, monoclorura de sulf, ionul ditionat, ionul 
tiosulfat se scriu: H 4 N 2+ , S 2 CI 2 ', [Si+Ol - ] 2- , [Si + Oi - ] 2- . Din 

aceste exemple reiese caracterul formal al noţiunii de stare de oxidare in 
sensul că ionizările respective pot să nu existe în realitate. 

După o oarecare rutină, calculul coeficienţilor în reacţiile de oxido- 
reducere se face mintal in mod rapid. De exemplu, în reacţia de oxidare 
a trisulfurii de diarsen cu acid azotic concentrat scrisă global în felul urmă¬ 
tor : 


aA s 2 S 3 + 6 HXO 3 = cH 3 As0 4 + rfH 2 S0 4 -f eN0 2 + flU O 

-■se face următorul raţionament sumar, care fixează datele esenţiale: 
arsenul se oxidează de la starea de oxidare +3 la +5. Fiind vorba de 
•doi atomi se pierd patru electroni. Sulful se oxidează de la starea de oxi¬ 
dare —2 la +6. Fiind vorba de trei atomi de sulf se pierd 3 • 8 -= 24 elec¬ 
troni. Deci în total se pierd 28 electroni. Valoarea lui b este deci 28. în 
acidul azotic, azotul se reduce de la starea de oxidare +5 la +4, prin 
•captarea unui electron. Deci valoarea lui a este 1. Ou aceste date se scrie 
reacţia completă, în urma unui calcul elementar : 

As 2 0 3 + 28HN0 3 ^ 2H 3 As0 4 -}- 3H 2 S0 4 + 28N0 2 + 8H 2 0 

Există reacţii în care substanţele care se oxidează şi se reduc sint, 
•una şi aceeaşi substanţă. Astfel, de exemplu, hipocloriţii, doriţii, cloraţii 
;se comportă în acest fel. Cloraţii se transformă sub acţiunea căldurii intr- 
un amestec de cloruri şi percloraţi conform reacţiei : 

IKCIO 3 = KCl -1- 3KC10 4 

în acest caz este vorba de o reacţie de autooxidoreducere, de disproporţio- 
nare sau de dismutaţie. Coeficienţii se calculează ţinînd seama de faptul 
•că clorul pentavalent se transformă în clor monovalent negativ prin 
acceptare de şase electroni şi in acelaşi timp clorul pentavalent pozitiv 
trece în clor heptavalent pierzînd doi electroni. Un număr egal de electroni 
pierduţi şi cîştigaţi se obţine luînd percloratul de şase ori şi clorura de două 
■ori sau simplificînd cu doi. Din aceasta rezultă că patru molecule de clorat 
tfcrec în una de clorura şi trei de perclorat. 

Un alt exemplu este următorul: 


P + KOH + H 2 0 = PHj + KH 2 P0 2 
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Schema următoare : P +1 < — P° —P 3 arată că un atom de fosfor 

cîştigă trei electroni. Aceştia îi sînt furnizaţi de trei atomi de fosfor care 
trec în starea de oxidare -f-1. Deci în total patru atomi de fosfor participă 
la reacţia care se completează prin consideraţii elementare : 

4P + 3KOH + 3H 2 0 = PH 3 + 3KH.P0 2 

Tipuri de oxidare şi de reducere. Un corp poate fi oxidat de un alt 
corp oxidant. O asemenea oxidare se numeşte oxidare chimică. Un oxidant 
nu poate fi redus decît în prezenţa unui corp reducător capabil să cedeze 
electroni primului. Aceasta este o reducere pe cale chimică. 

în mod excepţional, electronii pot exista şi liberi. Dacă, de exemplu, 
într-o soluţie se găseşte o substanţă radioactivă (3, atunci electronii emişi 
de această substanţă pot reduce corpurile din soluţie. De exemplu, apa 
poate fi redusă astfel : 

2H 2 0 + 2c = H 2 + 20H“ 

în acest caz se vorbeşte de o reducere electronică sau radioactivă. Protonii 
sau razele a pot oxida un corp reducător. Este vorba de o oxidare radio- 
ehimică. Razele catodice care lovesc un corp oxidat îl pot reduce. înne- 
grirea sticlei în punctul de impact al razelor catodice se datoreşte reducerii 
siliciului de la Si (IY) la Si(O). 

O substanţă oxidantă dizolvată într-o cuvă electrolitică şi în contact 
cu electrodul negativ donor de electroni poate fi redusă. Aceasta este o 
reacţie de reducere pe cale electrolitică (reducere catodică). La anod pot 
avea loc oxidări anodice. 

Reacţiile de combustie lentă la temperatura obişnuită sînt adesea 
numite reacţii de autooxidare. Noţiunea a fost introdusă în anul 1858 
de C. F. Schonbein. Se admite în general că oxigenul molecular 
se fixează pentru a da un peroxid, care apoi se descompune oxidînd o altă 
moleculă a corpului autooxidabil la compusul final: 

A + 0 2 = A0 2 A0 2 + A = 2AO 

Cînd reacţia are loc în prezenţa apei se formează de obicei apă oxigenată : 
a + o 2 = ao 2 ao 2 + h 2 o = ao + h 2 o 2 

Printr-un astfel de mecanism se oxidează sulf aţii, sărurile de staniu (11) 
hexacianocobaltaţii (II) etc. 

Cînd un corp oxidabil este oxidat în prezenţa unuia autooxidabil, 
oxidarea se numeşte indusă. Corpul care se oxidează se numeşte acceptor, 
cel autooxidabil, inductor. Activatorul este oxigenul gazos : 

A (inductor) + 0 2 = A0 2 (peroxocompus instabil) 

A0 2 + B (acceptor) = AO + BO (compus oxidat, normal) 

Acesta este, de exemplu, cazul soluţiilor de sulfit (inductor) şi arsenit 
(aeceptor). Un alt gen de oxidare este oxidarea catalitică. 
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„Forţa“ oxidanţilor şi reducătorilor. Pentru a aprecia cantitativ 
puterea unui oxidant sau reducător este necesar să se utilizeze noţiunea 
de potenţial de oxido-reducere. Se ştie că energia liberă care reprezintă 
forţa motoare a unei reacţii de tipul: 

aA + JB + . . . «=r a' A' + 6'B' + ... 

este dată de o relaţie : A G = A G° + ST In Q 
■eu : 

_ [A-K ■ 

[A]» ■ [Bp .... 

Dacă temperatura şi presiunea sînt menţinute constante, reacţia se va 
produce spontan, de la stingă la dreapta, cînd energia liberă A O este nega¬ 
tivă şi invers cînd energia liberă A O este pozitivă. Cînd A G = 0, sistemul 
este la echilibru şi Q este egal cu K„ constanta de echilibru relativă la 
activităţi. Construind o pilă pe baza reacţiei de mai sus, travaliul pe care 
■ea îl produce este egal cu produsul dintre forţa ei electromotoare E înmul¬ 
ţită cu cantitatea de electricitate debitată nF. Deci: 


A<? = - EnF 


Pe baza acestor relaţii se poate scrie : 


E = 


AG 

nF 


&. G° 
nF 


— In Q sau E=E„+ — 

nF nF 


In i 


cu E° = — In K a la echilibru (A G = 0, E = 0). 
nF 

Forţa electromotoare poate fi separată în doi termeni relativ la fiecare 
■electrod numiţi potenţial de electrod. Electrodul negativ care furnizează 
electroni circuitului exterior se găseşte în compartimentul reducător, iar 
electrodul pozitiv care furnizează electroni constituenţilor pilei se găseşte 
în compartimentul oxidant. Pentru o relaţie la electrod de tipul general: 

[Ox] + ne -» [Red], 

potenţialul de electrod se scrie : 

F F° i RT î n [Q x l 

Ked - O x =-£' Red-Ox H-IU TZ - TT* 

nF [Red] 

Potenţialele de oxido-reducere se pot determina măsurind forţa electro¬ 
motoare a unei pile, măsurînd entalpia liberă sau calorimetric. în reac¬ 
ţiile de oxido-reducere constanta de echilibru este foarte mică (~ 10 -20 ) 
sau foarte mare (~ 10 20 ), astfel încît reacţia este aproape completă, într-un 
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sens sau altul. Cîud K a este foarte mare reacţia are loc spre dreapta, cînd K 0 
este foarte mic reacţia are loc spre stingă. 

Pe baza potenţialelor de oxido-reducere se poate aprecia sensul reac¬ 
ţiilor. într-un tabel cu potenţiale de oxido-reducere descrescătoare, sis¬ 
temul considerat oxidează pe cele ce urmează şi este oxidat de preceden¬ 
tele. Spre exemplu, pentru procesele următoare se găsesc în tabele valorile 
respective ale potenţialelor de oxido-reducere : 

Fe(OH) 3 + e -^ Fe(OH), + HO - E° = — 0,56 V in mediu bazic 

1° + e > I - E° = 0,53 V independent de pH 

Fe 3+ -1- e > Fe 2 + E° = 0,77 V In mediu acid 

Pe baza acestor valori se poate spune că iodul oxidează hidroxidul fierului 
divalent în mediu alcalin şi că ionii 1“ reduc fierul trivalent în mediu acid. 
Aceste prevederi sînt verificate de experienţă. Hidroxidul fierului trivalent 
este o bază foarte slabă care precipită cind pH-ul depăşeşte valoarea 2,2,. 
ceea ce face să scadă concentraţia ionilor Fe 3+ şi deci potenţialul normal 
al sistemului Fe 3+ /Fe 2+ scade. Cînd pH-ul continuă să crească, la un moment 
dat ionii de fier divalent precipită ca hidroxid de fier trivalent. Soluţia 
saturată în hidroxizi ai fierului divalent şi trivalent conţine ioni Fe 2+ şi Fe 3 + 

în concentraţie constantă şi potenţialul de¬ 
vine din nou constant. Aceasta înseamnă, 
că potenţialul normal al sistemului res¬ 
pectiv nu este constant decît pentru va¬ 
lori de pH sub 2,2 şi peste 0. 

Din variaţia potenţialelor de oxi¬ 
do-reducere ale fierului şi iodului cu pH-ul 
reprezentată în fig. 71, se poate observa că 
la un pH inferior lui 3, ionii Fe 3+ oxidează 
ionii de iod, pe cînd pentru un pH mai. 
mic, fenomenul se petrece invers, iodul 
oxidează fierul divalent. 

Potenţialul de oxido-reducere poate’ 
fi independent şi poate depinde de pH. 
Oxidarea cu ajutorul permanganatuîuii 
este o reacţie în care inlervine pH-ul: 

Mnor + 811+ + 5c-» Mn 2 + -f 4H 2 0 

Pentru această reacţie se poate scrie n 

E = £° + In iQx L = E° + lg ' Mn0 ri 1H H |S = 

iiF [Red] ' o ’ [Mn*+J 

- E° - 0,096 pH + °- 0506 lg -‘^L 1 
5 [Mn*+] 

Se observă că E'° variază cu pH-ul ( E'° = E° —0,096 pH). 
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Mecanismul oxidării prin oxigen gazos. Avînd în vedere că oxidările 
rapide (combustiile) cu oxigenul din aer furnizează majoritatea energiei 
necesare satisfacerii trebuinţelor omului şi că oxidările lente din organismul 
fiinţelor vii le asigură existenţa, rezultă că oxidarea cu oxigen gazos este 
de importanţă capitală. 

Cercetîndu-se mecanismul acestor procese s-a observat că primul 
stadiu constă in formarea unui peroxid. Astfel, în cazul combustiei hidroge¬ 
nului în flacăra arzătorului oxihidric s-a pus în evidenţă apa oxigenată. 
Se ştie că metalele alcaline formează superoxizi de tip MO a . Oxidarea la aer 
a hexacianocobaltaţilor (II) M 4 [Co(CA') 6 ] formează apă oxigenată. 

Formarea unor peroxizi instabili explică fenomenele de autooxidare. 
în acest caz o substanţă ce nu se oxidează direct (acceptorul B) se oxidează 
în acelaşi timp cu o altă substanţă (autooxidant A) convenabil aleasă, la 
amestecare. Autooxidantul singur se comportă astfel: 

.o o 

A + 0„ I (I) şi apoi | +A *2A = 0(II) 

x O x O 

în prezenţa acceptorului se prezintă alternativa : 

/O 

A<_ | -f B-» A = O + B = O (III) sau A x I + 2B-> A + 2B - O (IV) 

v O X 0 

Cînd viteza acestor reacţii este mai mare decît a reacţiei (II), acceptorul B 
se oxidează în acelaşi timp cu autooxidantul A (III ) sau chiar numai 
el (IV). Esenţa de terebentină oxidîndu-se la aer provoacă oxidarea iodu- 
rii de potasiu neutre sau a trioxidului de diarsen şi decolorarea indigoului, 
reacţii care nu se produc în absenţa sa. Esenţa de terebentină se oxidează 
în aceeaşi proporţie ca şi acceptorii. 


OXIZII 

Clasificarea oxizilor. Oxizii se clasifică în şase categorii : 

Oxizi acizi sau anhidride. Aceştia sînt oxizi normali nemetalici (S0 3 , 
S0 2 , P 2 O s , C0 2 ) şi oxizi ai unor metale cu valenţă variabilă în starea 
superioară de oxidare (Cr0 3 , Mn 2 0 7 ). Dacă sînt solubili în apă ei dau o 
soluţie acidă. Dacă nu sînt solubili ei pot reacţiona pe cale uscată cu 
bazele. 

Oxizi bazici. în această categorie intră oxizii metalelor în starea 
inferioară de oxidare (FeO, CaO, PbO). 

Oxizi amfoieri sau indiferenţi. Ei au în acelaşi timp şi caracter acid 
şi caracter bazic. Metalele cu o multiplicitate de stări de valenţă formează 
astfel de oxizi în starea de oxidare intermediară (Fe 2 0 3 , Cr 2 O s ). Uneori, 
singurul oxid cunoscut al metalului este amfoter (A1 2 0 3 , ZnO). 
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Oxizi salini. Sint oxizi mieşti, în care acelaşi metal posedă două grade 
de oxidare diferite. Ei rezultă din combinarea unui oxid acid cu un oxid 
bazic (Ee 3 0 4 = Fe 2 0 3 • PeO; Pb 3 0 4 = Pb0 2 • PbO; spineli ete.). 

Oxizi neutri. în general, oxizii unor elemente în stare de oxidare 
inferioară care nu posedă nici proprietăţi acide nici bazice în sensul obişnuit 
(CO, N a O, H 2 0) sînt oxizi neutri. 

Peroxizi. Aceşti oxizi conţin mai mult oxigen decît gradul de oxidare 
cerut în mod normal de element (Na 2 0 2 , Ca0 2 etc.). Nu trebuie confundaţi 
cu oxizii superiori care corespund unui grad de oxidare determinat. Prin 
acţiunea unei soluţii acide dau de obicei apă oxigenată. în consecinţă li se 
atribuie o formulă dezvoltată care conţine grupa — O — O — (punte 


peroxo) : Na — O — O — Na ; Ba/ ţ . 

\o 


Deşi legătura metal-oxigen se 


reprezintă cu o liniuţă nu trebuie să] se uite că ea are un caracter esenţial 
ionic. 

Suboxizi. în această categorie intră oxizii care se dismută spontan 
sau prin încălzire, dînd metal şi un oxid superior. Oxidul poate fi un oxid 
bazic (Cu 2 0) : 


Cu,0 = Cu + CuO 

Oxizii pun in evidenţă valenţa elementelor. Ei reacţionează cu apa 
formînd hidroxizi care pot avea funcţie bazică sau acidă, ceea ce reflectă 
caracterul metalic sau nemetalic al elementului combinat cu oxigenul 
în anhidridă. Oxizii acizi sau anhidridele acide (C1 2 0, B 2 0 3 , C0 2 , P 2 0 5 , 
»S0 3 , CrO a , C1 2 0 7 etc.) prin reacţie cu apa formează acizi. Oxizii bazici 
sau anhidridele bazice (Na 2 0, CaO, HgO, FeO etc.) prin reacţie cu apa 
formează hidroxizi. Oxizii amfoteri (BeO, ZnO, SnO, A1 2 0 3 , As 2 0 3 , 0nO 2 ) 
reacţionează atît cu acizii cît şi cu bazele spre a forma săruri. Oxizii indi¬ 
ferenţi (CO) nu reacţionează nici cu acizii nici cu bazele. Se cunosc o serie 
decationi oxigenaţi (SbO + — stibil. BiO + — bismutil, (ZrO) 2+ — zirconil, 
V0 2+ — vanadil, UOi + — uranil, V0 3+ — etc.). 

în oxizi caNa 2 0, MgO, ionul O 2- este legat electrovalent de cation. 
Cu cît se înaintează spre dreapta într-o perioadă a sistemului periodic 
sarcina cationului creşte şi raza sa scade. Distanţa dintre cation şi anion 
scade. Ionul O 2- este astfel din ce în ce mai polarizat, iar legăturile metal- 
oxigen devin mai covalente. 

Ionul O 2- nu poate exista ca atare decît în reţele cristaline. în prezenţa 
apei reacţionează dînd ionul hidroxid : 

o 2 - + H.0 = 2HO- 

Oxizii se prepară prin calcinarea metalelor în aer : 

Sn + O g = SnOg 
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Oxizii se mai pot prepara prin ealcinarea puternică a azotaţilor. Se 
spală apoi cu apă reziduul spre a îndepărta azotatul nedescompus. Analog 
se pot calcina carbonaţii: 

4Cr(N0 3 ) 3 = 2Cr 2 0 3 + 12NO, + 30, 

CaC0 3 = CaO + C0 2 

Un oxid se poate prepara precipitând în prealabil hidroxidul din soluţia 
unei sări a elementului respectiv, filtrind şi spălînd hidroxidul şi apoi 
supunîndu-1 calcinării: 

FeCI 3 + 3NaOH = Fe(OH ) 3 + 3NaCl 
2Fe(OH ) 3 = Fe 2 0 3 + 3H,0 

în tabelul 48 se prezintă tipurile principale de oxizi pe care le dau unele 
elemente şi caracteristicile lor esenţiale. 


Tabelul 48. Oxizii elementelor 


Oxida) 

Elementele 

Proprietăţile 

MjjO 

(H), Li, Na, K, Cu, Rb, Ag, Cs, Au 

Bazice 

MO 

Be, Mg, Ca, Zn, Sr, Cd, Ba. Hg 

Bazice 

m.o 3 

B, Al, Se, Ga, Y, In, La, Yb, TI 

B,0 3 slab acid, restul bazici 

mo 2 

C, Si, Ti, Ge, Zr, Sn, Ce, Pb 

Primii doi acizi, următorul bazic,, 
apoi creşte bazicitatea 

M, 0 , 

N, P, V, Nb, Dy, Eu, Ta, Bi 

Acizi, Bi„0 3 amfoter 

mo/ 

0, S, Cr, Se, Mo, Te, W, U 

Acizi. Scade treptat aciditatea 

MjO, 

F, CI, Mn, Br, I 

Acizi, cind se formează 

mo 4 

Fe, Ni, Co, Ru, Rh, Pd, Os, Ir, Pt 

Slab acizi cind se formează. Cei 
inferiori slab bazici 


Proprietăţile fizice ale oxizilor (densitate, volum atomic, volatilitate 
stabilitate, reactivitate cu apa, călduri de formare etc.) variază regulat 
în sistemul periodic. Astfel, într-o perioadă a sistemului periodic stabili¬ 
tatea oxizilor scade de la stingă la dreapta. Căldurile de formare al oxizilor, 
formaţi din cationi cu învelişuri exterioare de 18 electroni sau incomplete 
sînt mult mai mici decît cele ale oxizilor formaţi de cationi de tipul gazului 
inert cu aceeaşi sarcină şi rază apropiată (tabelul 49). 


Tabelul 49. Căldurile de formare, keal/val 


Cationul 

Na + 

Cu+ 

Ca* + 

Cd*+ 

Zt* + 

Pb«+ 1 

Rb + i 

T1 + 

Sr*+ 

Pb* + 

Mg*+ j 

Ni* + 

F, Â 
înveli- 

0,98 

0,96 

1,05 

1,03 

0,87 

0,84 

1,49 

1,49 

1,27 

: 1,32 

0,78 

0,78 

şui ex¬ 
terior 

! 8 

18 

8 

18 

8 

' 18 

8 

18 + 2 ; 

8 

18 + 2 ! 

8 

16 

Q, kcal 

j 51,5 

21,3 

75,9 

32,6 I 

64,5 

16,3 

41,5 

21,2 

70,4 1 

26,2 j 

73,1 ! 

29,2 
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Majoritatea oxizilor caracteristici sint substanţe mai mult sau mai 
puţin greu fuzibile. Relativ puţini oxizi constituie o excepţie [CO,. 01.0, 
Mn 2 0 7 , RuO 4 (25°0), Os0 4 (41°C), \J),(■">l i'). şi S0 3 (45°C) care sint sublima- 
bili]. Cei mai greu fuzibili sint oxizii de Be, Mg, Ca, Zr, Hf şi Th ale căror 
puncte de topire sint cuprinse ini re 2500 şi 3000°C. Fuzibilitatea şi vola¬ 
tilitatea variază brusc intre dioxidul de carbon (care sublimă la —T8°C) 
şi dioxidul de siliciu (care se topeşte la 1713°C şi fierbe la 2590°C). Primul 
este un compus molecular, iar al doilea un polimer tridimensional. 

Oxizii elementelor din perioadele mici sint incolori. în perioadele mari 
mulţi oxizi sint coloraţi. Printre oxizii inferiori ai elementelor, numărul 
celor coloraţi este şi mai mare. 

Dat fiind faptul că oxigenul este mii electronegativ decît sulful, oxizii 
au un caracter mai ionic decît sulfurile. Analogia structurală intre oxizi 
şi sulfuri se reduce la metalele alcaline, alealino-pămîntoase şi cîteva metale 
de tranziţie care formează ioni cu sarcini mici (M + şi M 2+ ). Mulţi oxizi 
de tipul M.jO :1 sint ionici dar foarte puţine sulfuri de acest tip conţin ioni. 
Dioxizii MO, sint, în general, ionici, insă disulfurile MS 2 nu sint ionice. 
Grupa 8-ţ nu poate exista în eimpul ionului M 4+ . în cazul piritei, nodurile 
reţelei sint ocupate de grupe 8|~. iar în alte cazuri se adoptă structuri 
stratificate. 

în cazul unor metale de tranziţie, sulfurile simple au structuri 
complicate în raport eu ale oxizilor şi proprietăţi asemănătoare aliajelor. 
Astfel, oxizii PeO, X iO, OoO cristalizează in reţeaua clorurii de sodiu 
cu număr de coordinaţie şase (deşi FeO este deficitară în Fe), pe cînd Fes», 
CoS au structura NiAs. Sulfura de fier Fe8 este nestoechiometrică ca şi FeO, 
iar o formă a NiS are o structură cu număr de coordinaţie 5 : o. 

Majoritatea semiconductorilor sint oxizi (ZnO, NiO, Fe„0 3 , Fe 3 0 4 , 
t 11,0), sulfuri (PbS, Ag 2 S) sau ioduri (Agi, Cui). Oxizii semiconductori 
au compoziţie nestoechiometrică datorită impurităţilor sau prezenţei unui 
exces de atomi din unul din componenţi. Experienţa arată că în cazul 
oxidului de cupru (I) Cu.O eonduetibilitatea se datoreşte unui exces de 
oxigen pe cind în cazul oxidului de zinc ZnO unui exces de zinc. 

între oxizii elementelor eleelropozitive cu caracter ionic şi cei ai 
nemeta-lelor cu caracter molecular se găsesc o serie de oxizi cu structuri 
în lanţuri sau în straturi. De altfel, în cadrul aceleiaşi grupe a sistemului 
periodic se poate observa o trecere de la o extremă la alta (tabelul 50). 



Tabelul ZO. 

Structura 

oxizilor ijrupei 

n IV-a 


Grupa principală 




Subgrupa 

Oxidul 

■Structura 

N.f 


Oxidul 

Structura N.C. 

co 2 

moleculară 

o 

1 



Si0 2 

tridimensională 

4 

2 



GeO, 

cuarţ 

4 

2 

Ti O» 

rutii 6:3 


rutii 

fi 

3 

Zr0 2 

] 

Sn0 2 

rutii 

fi 

;; 

Hf0' 8 

> fluorină i 8 :4 

PbOj 

rutii 

6 

-5 

ThO. 

1 : 




OXIGENUL 


289 


în oxizii cu structuri pur ionice, numerele de coordinaţie N.C sînt 
determinate de rapoartele critice ale razelor (L a m b e r t). Ionii mai 
mari se împachetează compact, pe cînd ionii mici intră în golurile acestei 
reţele astfel încit ei să fie acoperiţi la maximum. Distanţele dintre doi ioni 
sînt egale cu suma razelor ionice. Ionii de acelaşi semn nu pot fi în contact 
din cauza repulsiilor electrostatice. Abaterile de la numerele de coordinaţie 
prevăzute, suma razelor şi împachetarea compactă au fost multă vreme 
şi sînt încă interpretate în sensul apariţiei unui caracter covalent. 

Structurile deficitare sînt şi ele un indiciu al unui caracter covalent. 
Un deficit mare indică faptul că este vorba de un schelet rigid cu un 
anumit caracter de legături dirijate. Astfel, pentru oxidul de titan TiO 
cu structură de tip clorură de sodiu a cărui compoziţie variază între TiOo.c — 
— TiO,, 26 fără a se schimba structura, se măsoară o densitate de 4,888 
în cazul in caro raportul Ti/O = 1. Această densitate este totuşi numai 85% 
din cea calculată pentru structura TiO nedeficitară (P. E h r 1 i c li — 
1939). 

Anomaliile observate în structurile unor oxizi pot fi explicate pe baza 
polarizabilităţii ionilor. Anionii sînt mai polarizabili decît cationii. Cationii 
sînt agenţi polarizanţi cu atît mai puternici cu cît volumul lor este mai mic 
şi sarcina mai mare. Metalele de tranziţie şi pămînturile rare formează 
cationi cu mare acţiune de polarizare. Anionul O 2- este foarte deformabil. 
O deformare puternică a norilor de electroni, o suprapunere puternică 
a lor intensifică legătura, distanţele interionice devin mai mici decît suma 
razelor ionice, apare un caracter covalent, legătura devine din ce în ce 
mai dirijată, numerele de coordinaţie scad. Solubilitatea şi conductibili- 


Tabelul ■ r >1. Sfcrenchiinin oxiflonuhii 


, .... ... Perechile «le ! 

Le* ra Hibridizarea electroni 

Perechile de 
electroni liberi 

Stere ochimia 

Exemple 

2 sp 2 

(1 

liniar 

(Cl-MuOHuCl-)- 

:* sp 2 1 

1 

unghiulară 

O ' 

✓ \ 

0 O - 

+ () 

/ \ 

-o o 

•1 sp 3 0 

0 

tctracdric 

j Be 1 O(CH 3 COO) 0 

1 

piramidal 

m 3 o+ 


unghiular i II 2 0, I\ 2 0, Il 2 0 2 


19 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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tatea scad în acelaşi sens. Duritatea şi punctele de topire scad pe măsură 
ce se trece spre oxizi cu structuri moleculare. 

Problema care rămîne şi astăzi deschisă în domeniul structurii oxizi - 
lor ca de altfel şi a altor compuşi este de a cunoaşte repartiţia densităţii 
electronice pe atomi şi pe legături (W. Cochran — 1951, R. B r i 11, 
C. Eermann şi CI. P e t e r s — 1948). 

8tereochimia oxigenului este rezumată în tabelul 51. Desigur indica¬ 
ţiile din tabel sînt valabile în ipoteza unor legături covalente. 

Din punct de vedere structural, oxizii pot fi clasificaţi in oxizi cu struc¬ 
turi tridimensionale, în straturi, lanţuri şi cu structuri moleculare (tabe¬ 
lul 52). 


Tabelul 52. Structura oxizi lor 


Tipul do 1 Numărul de 

structură co ^ d n f> ,e 

] al lui M 

Formula | 

Numele structurii 

Exemple 

6 :2 

MO, 


ReO, 

8:4 

MO, 

Fluorinu 

ThO„ CcO, etc. 

6:3 

MO, 

Butii 

Ti0 2 , GcO, etc. 

1 6:4 

m,0 3 

Corindon 

A1 2 0 3 . Cr 2 0, etc. 

6:4 | 

m,0 3 

Tip A dc pă- | 

La 2 0 3 , Ce 2 0 3 etc. 



mlnturi rare i 


Structuri ( 6 :4 

m 2 0 3 

Tip B de pă- 1 

Mn,0 3 , Y„0 3 

tridimcn- j 


minturi rare 

etc. ' 

sionalc 




6:6 

MO 

Clorură de sodiu 

MgO, FeO etc. 

4 :4 

MO 

Blendă 

BcO 

4 :4 

MO 

Wiirtzită 

ZnO 

4 :2 

MO, 

Silice 

Si0 2 . Gc0 2 

2:4 

M,d 

Cuprit 

Cu,0 

4:8 

M,0 

Anlifluorină 

Li a O, Na,0 etc. 

Oxizi complecşi 



]B :6 şi A :12 

! abo 3 

i Perowskit 

CaTiOg, SrTiO, 




etc. 


abo 3 

11 menit 

FeTiOg, NiTiOg 




etc. 


ab 2 o 4 

Spin el 

FcA1 2 0 4 , ZnAl»0 4 


B(AB)0 4 

Spinel 

FcMgFc0 4 

Straiuri — 

— 

I - 

1 Mo0 3 

Lanţuri 



Sb 2 0 3 . Se0 2 

j Polimeri 


1 

i SI) 4 O i; . As 4 0 6 

Moleculare j Monomeri 

| Toţi oxizii moleculari 



Oxizi de lip M 2 0. Aceşti oxizi adoptă în cea mai mare măsură struc¬ 
tura antifluorinei. Cristalizează în această structură oxizii metalelor alca¬ 
line. Ionii metalelor alcaline ocupă poziţiile fluorului şi ionii de oxigen 
cele ale calciului (numărul de coordinaţie 4 : 8). în oxizii cu această struc¬ 
tură oxigenul formează o reţea cubică cu feţe centrate, în care cationii 
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ocupă colurile telraedrice. în fig. 72 este dată structura oxidului de disodiu 
(Xa 2 0. 

Oxizii Cu „O, Ag 2 0 şi Pb 2 0 prezintă structuri cu totul diferite, cu 
numere de coordinaţie mai mici şi proprietăţi speciale. Structura oxidului 
de cupru (I) Cu z O (fig. 73) constă dintr-un schelet de atomi de oxigen 




© Cu O o 

Fig. 73 


cubic, cu feţe centrate, iar în interiorul acestuia, în cenlml a patru cuburi 
mici din cele opt în care se împarte cubul mare se găsesc în mod alternativ 
alţi patru atomi de oxigen. Toţi atomii de oxigen sînt legaţi între ei prin- 
tr-un atom de cupru. X umărul de coordinaţie al cuprului este doi, iar al oxi¬ 
genului patru. Oxigenul se leagă de cuprul dispus tetraedric prin două 
legături coordinative şi două legături c-ovalente. Atomii de cupru primesc 
trei electroni formînd două legături cu orbitalii 4s şi 4 p una coordinativă 
şi alta covalentă. Reţeaua reală constă din două unităţi structurale între¬ 
pătrunse de aşa natură incit intre ele nu există legături directe. Cazul este 
cu totul special. Distanţa Cu—O = 1,84 Â este mai scurtă decît suma 
razelor ionice r = 2,31 A şi comparabilă cu suma razelor atomice 
r — 1,93 Â. Culoarea roşie, strălucirea metalică a cupritului indică un 
caracter covalent. Prezintă conductibilitate electrică. Are duritate mică 
(3,5 — 4 unităţi Mohs) şi punct de topire mare (1235°C). Aceste proprietăţi 
contradictorii arată că tipul de legătură este destul de neclar. 

Oxizi de lipjMO. Aceşti oxizi cristalizează în reţeaua clorurii de sodiu, 
a blendei şi a wiirtzitei. Pentru oxizii care cristalizează în tipul clorurii 
de sodiu, cationii ocupă golurile octaedrice intr-un ansamblu cubic cu feţe 
centrate formate din iouii de oxigen. Golurile tetraedrice rănim neocupate. 
Cristalizează în acest tip de structură oxizii : MgO, CaO, 8rO, BaO, TiO, 
VO, MnO, EeO, CoO, NiO, CdO, UO, PuO, XpO. AmO. Aceşti oxizi sînt 
foarte stabili. Punctele de topire sînt peste 1400°C. Conductibilitatea 
acestor oxizi este anormal de mare. Devin semiconductori cel puţin la 
temperaturi înalte. Oxizii PeO (J. B 6 n a r d — 1949), VO, NbO şi TiO 
au compoziţie nestoechiometrică. Unii dintre aceşti oxizi formează soluţi; 
solide. Oxizii dubli de compoziţie LiFe0 2 (B. Collongues si G 
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Chaudron — 1950) şi Li 2 Ti0 3 au structura clorurii (le sodiu cu ionii 
Li + şi Fe 3+ repartizaţi statistic în golurile octaedrice. Oxizii TiO, MnO, 
FeO, CoO, NiO sînt antiferomagnetiei. 

Oxizii BeO, ZnO şi CrO cristalizează iu reţea de tip wiirtzită. Cationii 
ocupă jumătate din golurile tetraedrice intr-un aranjament hexagonal 
compact format de atomii de oxigen. Distanţele interatomice sînt compa¬ 
tibile cu structuri esenţial ionice, cu un oarecare caracter eovalent. .Suc¬ 
cesiunea straturilor este ABC ABC. 


Oxidul de zinc cristalizează şi în reţeaua 
blondei. Aceasta constă dintr-o reţea cubică 
cu feţe centrate formată de atomii de oxigen. 
Atomii de zinc ocupă în mod alternativ golurile 
tetraedrice, adică centrele a patru cuburi mai 
mici din cele opt în care se împarte cubul mare. 
Succesiunea straturilor este AB AB. 

în reţelele cristaline ale oxizilor CuO, 
AgO, PdO şi 1’tO se găsesc unităţi formate 
din patru legături coplanare. Structura oxi- 



Fig. 71 



dului CuO este o versiune deformată a structurii sulfurii PtS. Dirijarea 
legăturilor indică un caracter eovalent. 

Mai interesante sînt structurile oxizilor SnO şi PbO (tetragonali), 
care sînt structuri stratificate. Atomii metalici sînt legaţi de patru atomi 
de oxigen (fig. 74) care se găsesc în vîrfurile unui pătrat care formează 
baza piramidei respective (W. J. Moore, L. Pauling — 1941). Se observă 
că între păturile de atomi de oxigen se găsesc atomi de ţilumb în contact. 

Oxizi de tip M0 2 . Aceşti oxizi cristalizează în structuri de tip rutil 
si fluorină. în reţeaua rutilului cristalizează următorii oxizi : Ti0 2 , GeO,, 
SnO» MnO,, RuO„ 0s0 2 , Ir0 2 , Cr0 2 , MoO,, W0 2 , Te0 2 , BeO„ PbO,, V0 2 , 
Nb0 2 şi Te0 2 . Unii oxizi citaţi cristalizează în variante deformate ale 
reţelei rutilului. în structurile fluorinei cristalizează oxizii : ThO„, OeO,, 
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HfO s , ÎJp0 2 , Pu0 2 , AraOj, PoO„, CmO,, Pr0 2 , U0 2 , Zr0 2 . Iieţeaua, pătra- 
tică a casiteritei SnO ? sau a rutilului TiO, conţine goluri octaedrice 
deformate, ocupate de ionii metalici în proporţie de 1/2. Structura rutilu¬ 
lui poate fi considerată ca fiind formată din lanţuri octaedrice paralele cu 
axa pătratică, legate prin două laturi opuse in lungul lanţului şi prin 
vârfuri comune intre lanţuri (fig. 75). Se observă că lanţurile sânt organizate 
pe direcţia muchiilor verticale şi paralele cu acestea mai există unul prin 
centrul reţelei. Eutilul mai cristalizează ca anatas (pătratic) şi brookit 
(ortorombic). 

Există o serie de oxizi dubli care au structura rutilului [AlSb0 4 , 
CrTa0 4? EeTaOJ, în care alternanţa cationilor este întâmplătoare. Structu¬ 
rile „trirutil” ale unor oxizi dubli (MgSb 2 0 6 , MgTa 2 O e etc.) posedă lanţuri 
de rutil cu alternanţă regulată —Sb—Sb—M—Sb—Sb—M—.Dioxizii 
pământurilor rare satisfac bine condiţia pentru formarea unor structuri 
ionice de tipul fluorinei. 

Amănunţit au fost studiaţi oxizii uraniului. Dioxidul de uraniu are 
o structură (fig. 70) cu numărul de coordinaţie opt pentru metal. Atomii 
de oxigen formează o reţea cubică simplă. Oxidul Pt 3 0 4 conţine un aranja¬ 
ment al atomilor de oxigen de tip fluorină. Sînt ocupate însă numai trei 
goluri cubice de atomi de platină din patru existente. 

Superoxizii sînt substanţe de tipul J10 2 , în care grupa 0 2 conţine o 
legătură covalentă. Această concluzie se poate trage eomparînd distanţa 
din molecula neutră 0 2 (1,21 A) şi din molecula 0 3 (1,28 A) cu cea din ionul 
(O—O) conţinut în cristalul K0 2 (l,28 A) şi în Na0 2 (l,33 A) şi cu cea din 
apa oxigenată (1,49 A), care este mult mai mică decât distanţa ionică 
(2,70 A) între doi oxigeni. 




Fig. 76 Fig. 77 

) 

Peroxidul de sodiu cristalizează într-o reţea cubică, pe cînd KO. 
Kb0 2 , Cs0 2 , Ca0 2 , Si0 2 , Ba0 2 în una pătratică izotipieă cu cea a curburii 
de calciu CaC 2 (fig. 77). Ionii potasiu formează o reţea pătratică centrată, iar 
ionii O? - ocupă centrul celor două baze şi mijlocul laturilor perpendiculare. 
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Combinaţiile Ca0 2 , Sr0 2 şi Ba0 2 sînt peroxizi. Ei conţin în anumite puncte 
ale reţelei cristaline ionii Oi - . 

Aceluiaşi tip general M0 2 , aparţin şi oxizii: Si0 2 , Se0 2 , Te0 2 , Ce0 2 
etc. Structura p-cristobalitului constă dintr-o reţea simplă Cu 2 0 în care 
atomii de oxigen ocupă locul celor de cupru (v.p. 291). Numerele de coor- 
dinaţie sînt în acest caz 4 :2. Deşi numerele de coordinaţie sînt suficient 
de scăzute, structura se menţine tridimensională. Spre deosebire de dioxidul 
de siliciu, dioxidul de selen formează o structură în lanţuri de tipul (<T. D. 
Mc. C u 11 o u g li — 1937) : 



O O 


Dioxidul de sulf şi dioxidul de carbon formează reţele moleculare. 
Dioxidul de carbon este un exemplu clasic de structură moleculară izoti- 
pică cu a oxidului de di azot şi a hidrogenului sulfurat cu care formează 
soluţii solide (L. V 6 g a r d — 1931). Cristalizează într-o reţea cubică cu 
feţe centrate (fig. 78). Nodurile reţelei sînt ocupate de molecule de dioxid 
de carbon. O structură moleculară posedă de asemenea dioxidul de sulf 
solid (fig. 79) — T. SugawaraşiE. K a n d a — 1950. Acesta crista¬ 
lizează în sistemul ortorombic. Distanţele între atomii de oxigen egale cu 
3,22 şi 3,28 A arată că între aceşti atomi sînt legături slabe van der Waals. 




Oxizi (le tip M0 3 . Cea mai simplă structură întîlnită la oxizii de t ipul 
MO 3 este aceea a Ke0 3 (K. M e i s e 1 —1932). Aceasta constă dintr-o reţea 
cubică pentru ionii de metal. Mijlocul tuturor laturilor este ocupat de 
oxigen (fig. 80), adică oxigenul formează o reţea cubică cu feţe incomplet 
centrate. Există un gol octaedric la trei oxigeni. Structura trioxidului de 
reniu constă din octaedri legaţi prin toate vîrfurile, astfel încît rezultă o 
reţea tridimensională foarte lacunară. în centrul cubului se creează un gol 
cubic-octaedric format de cei doisprezece oxigeni de pe mijlocul laturilor. 
Pentru fiecare trei oxigeni există un astfel de gol. în structura perowski- 
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tului, CaTiO a , acest gol este ocupat de ionii Ca 2+ oare au in acest fel nu¬ 
mărul de coordinaţie doisprezece. Distanţele interatcmice egale sau mai 
mici decît suma razelor ionice, duritatea mare, permit să se atribuie aces¬ 
tei combinaţii un caracter covalent apreciabil. 




log. 81 


Dacă în corelaţie cu structura BeO s se pot pune numai oxizii \V0 3 ţi 
U 3 O s , structura perowskitului este adoptată de numeroşi oxizi dubli, 
(MjMuO,, M,= Ce, Th, La, Y, Ce, Ca, Cd, Sr, La, La, La, La, La, Ca, 
Cd, Sr, Na, Ca, Sr, Cd, Ba, Ba, Sr, Na, K, HH„ Bb, Cs, Ca, Sr, Cd, 
Ba, Pb, Ca, Sr, Cd la care se asociază respectiv 5I U - Mg, Mg, Al, Al, 
Al, Ti, Ti, Ti, Cr, Mg, Ne, C'o, Ga, Zn, Zn, Zn, JSb, Ce, Ce, Ce, Ce, 
Pr, Hf, Ta, I, I, I, I, lh, Th, Th, Th, Th, Sn, Sn). Compuşii cu struc¬ 
tura perowskitului au constantă dielectrică mare, sînt feroelectrici, pre¬ 
zintă deci piezoelectricitate. Ansamblul acestor proprietăţi reflectă struc¬ 
turi defoimate ale tipului ideal de perowskit cu simetrie mai scăzută. 
Titanatul de bariu cristalizează în sistemul rombic sub —80°C, ortorombic 
(—80°C la -f 5°C), tetragonal (5—120°C care este punctul P. Curie), cubic 
(120—1460°C) şi hexagonal (1460—1612°C). Primele trei sînt. feroelcctrice. 

O structură în straturi este formată de trioxidul de molibden care 
cristalizează în sistemul ortorembie. Octaedre deformate îşi împerechează 
două laturi adiacente din planul median şi vîrfurile perpendiculare pe 
acest plan (G. A n d e r s o n şi A. M a g n <51 i — 1950). Acestea se obser¬ 
vă din fig. 81, în care nu este indicată decît legarea octaedrelor prin două 
laturi adiacente în planul median. 

Structura trioxidului de crem Cr0 3 este constituită din lanţuri infi¬ 
nite care constau din tetraedre Cr0 4 , legate prin vîrfuri (Cr—0=1,79 A) — 
A. Bjstrom, K. A. Wilhelmi — 1950. între aceste lanţuri există 
numai forţe van der Waals, compatibile cu punctul de topire jos (197°C) : 
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O structură asemănătoare prezintă trioxidul de sulf, care este poli¬ 
morf. TJna dintre forme are o structruăîn lanţuri de tip azbest indicată 
în fig. 82, b. Atomii de sulf sînt în planuri diferite şi în consecinţă şi atomii 
de oxigen, astfel încît lanţul înşurubează direcţia sa de avansare. Struc¬ 
tura aproximativă a modificaţiei ortorombice a trioxidulni de sulf (punct 
de topire 16,8°C) (E. Westrik şi C. II. Mac Gillavry — 1941) 
constă din molecule ciclice de tip S 3 0 9 (fig. 82, a). 

Oxizi de tip M 2 0 3 . Se cunosc trei structuri mai obişnuite ale oxizilor 
trioxidimetalici : structura corindonului a-Al 2 0 3 şi structurile A şi G 
ale pământurilor rare. 

Corindonul cristalizează în sistemul romboedric. Oxigenul formează 
o reţea hexagonal compactă. Ionii de aluminiu ocupă golurile octaedrice 
în proporţie de 2/3. Dispariţia golurilor libere cit şi deplasările ionilor de 
oxigen în raport cu poziţia ideală face ca reţeaua să nu aibă simetrie hexa¬ 
gonală şi romboedrică. 

In acest caz nu este posibilă o structură stratificată, deoarece dacă 
pentru un compus M 2 X 3 se ocupă toate golurile octaedrice dintre straturi, 
atunci numărul de atomi M este jumătate din numărul celor X şi deci 
rămîn ioni M care nu au loc în reţea. Mai general, se poate arăta că o 
reţea stratificată, corespunzînd unui compus M„X 3 nu este posibilă decît 
dacă se ocupă şi goluri octaedrice şi goluri tetraedrice (A. I'. Wells — 
1956). 



Fig. 82 Fig. 83 


Structura «-A1 2 0 3 poate fi descrisă de o succesiune compactă de 
ioni de oxigen. în golurile octaedrice formate de ionii de oxigen se găsesc 
dispuşi într-un anumit mod ionii metalici. In fig. 83 se arată un strat de 
ioni oxigen cu 2/3 din poziţiile octaedrice ocupate de atomi metalici. 

In a-Al 2 0 3 succesiunea straturilor compacte de ioni de oxigen este 
AB AB ... Din elevaţia structurii a-Al 2 0 3 dată în fig. 84 (o linie repre- 
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zintă un strat compact de anioni), se observă aranjamentul ionilor de 
aluminiu (cercuri) între două straturi de ioni de oxigen. 

Pentru a înţelege şi mai bine atît poziţia ionilor de oxigen care furni¬ 
zează succesiunea AB AB cit şi poziţia ionilor de aluminiu în golurile 
hexagonale se prezintă o proiecţie a structurii a-Al 2 0 3 pe faţa (111) 



perpendiculară pe axa ternară (fig. 85). Cercurile goale, haşurate şi punctate 
reprezintă un mod de a arăta că ionii respectivi sînt la înălţimi diferite. 

Cu toate că s-ar putea considera cu oarecare bunăvoinţă că în cris¬ 
tal există grupe „moleculare” A1 2 0 3 , distanţele mici dintre atomii de oxi¬ 
gen ce ar aparţine unor astfel de „molecule” diferite reflectă legături 
puternic covalente, ceea ce explică duritatea mare a eorindonului (9) 
precum şi proprietatea sa de izolator. In structura eorindonului mai cris¬ 
talizează Ti 2 0 3 , V 2 0 3 , Cr 2 0 3 , a-Pe 2 0 3 , «-Ga 2 0 3 , Eh 2 0 3 . 



Structura A—M 2 0 3 a La 2 0 3 este indicată în fig. 86, 6. Se observă un 
număr de coordinaţie şapte al metalului (fig. 86, a) (W. C. Koebler 
şi B. O. W o 11 a n — 1953). în această structură cristalizează oxizii de 
La, Ce, Pr, Nd, Sm şi Ac. Această structură este stabilă la temperatură 
înaltă. Este în esenţă o reţea ionică. 
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Structura B— M 2 0 3 a oxizilor de Pr, JS'd, Sm, Eu, Gd, şi Dy (?) este 
tot lieptacoordinată cu trei feluri de atomi neechivalenţi de metal (D. T. 
C r o m e r — 1957). O structură C—M 2 0 3 este cea pe care o prezintă 
oxizii de Ga, In, TI, Ce, Pr, Nd, Sm, Eu, Gd, Tb, Dy, Ho, Er, Tm, 
Yb, Lu, Pu, Am, Cm şi a—Mn 2 0 3 la temperatură joasă. Structura aces¬ 
tor oxizi poate fi pusă în corelaţie cu reţeaua fluorinei din care se elimină 
un sfert din anioni şi se rearanjează ionii astfel încît să se asigure numărul 
de coordinaţie şase pentru metal şi patru pentru oxigen. 

Valentinitul Sb 2 0 3 cristalizează în sistemul ortorombic. în structura 
respectivă ar exista lanţuri paralele cu direcţia C de tipul : 


°n °n 

i i 

>< yoS 

/ X Sb' x Sb x x 

I I 

°n Oii 


(M. J. B ii r g e r — 1936). At omii de tipul I au o coordinaţie tetraedrică 
deformată. Arsenolitul As 2 O a ca şi senarmontitul Sb 2 0 3 prezintă structuri 
moleculare. Moleculele sînt polimerizate, adică duble As 4 0 6 . Cei patru 
atomi de arsen se găsesc în vîrfurile unui tetraedru regulat iar oxigenii 
în afara laturilor tetraedrului, în vârfurile unui octaedru. Aceste molecule 
sînt dispuse în reţea cubică analog atomilor de carbon în reţeaua dia¬ 
mantului. 


Structura pentaoxidului de difosfor este de asemenea o structură 
moleculară. Eorma romboedrică (mai există una ortorombică) constă din 
molecule „polimerizate” P 4 O 10 (H. C. J. De Decker şi C. H. Mac 
G i 11 a v r y — 1941). Moleculele P 4 O 10 constau din patru tetraedrii P0 4 
legaţi prin trei vîrfuri (fig. 87). Cel de-al 
patrulea atom de oxigen legat de un singur 
atom de fosfor face parte dintr-o piramidă cu 
baza un triunghi. Pe baza distanţelor inter- 
atomice se admite că aceşti atomi de oxigen 
sînt legaţi prin legături duble. Legăturile din¬ 
tre molecule sînt slabe, de tip van der Walas. 

Structura spinclilor. Spinelii corespund 
formulei AB 2 0 4 unde B =A1 şi A = Fe, Co, 
Yi, Mn, Zn. Există şi aşa-numiţii spineli inverşi 
A(AT») 0 4 : FeMgFe0 4 , MgTiMg0 4 , ZnSnZn0 4 
etc. 



în spineli, ionii O 2 - sînt aranjaţi cubic compact, ionii A ocupînd golu¬ 
rile tetraedrice iar ionii B golurile octaedrice. Unitatea cristalografică a 
spinelilor conţine 32 atomi de oxigen. în această unitate există opt poziţii 
echivalente tetraedrice şi şaisprezece goluri octaedrice. Întrucît în celula 
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respectivă (care conţine de opt oii AB 2 0 4 trebuie plasaţi opt ioni A şi 
şaisprezece ioni B este normal ca A să ocupe golurile tetraedrice şi B cele 
octaedrice. în spinelii inverşi, jumătate din golurile tetraedrice sînt ocu¬ 
pate de ioni A şi jumătate de ioni B. Restul ionilor metalici sînt aranjaţi 
statistic în golurile octaedrice. 

Aceşti oxizi au fost descrişi multă vreme ca : feriţi, zincaţi, alumi- 
naţi etc. Avînd în vedere structura lor este evident că aceste denumiri 
sînt eronate. Posibilitatea unui interschimb al electronilor între ioni cu 
valenţe diferite în aceşti oxizi indică o conductibilitate electronică mare. 

Rezumînd rolul oxigenului în structura oxizilor se poate spune că 
îndeplineşte funcţia de ordonator al reţelei în reţele ionice compacte, 
funcţia de coordonator al unor cationi cu sarcină mare cu care formează 
un schelet tridimensional, bidimensional sau monodimensional în care 
legăturile au un caracter ionic-covalent şi în sfîrşit formează grupe mai 
mult sau mai puţin complexe în jurul unor cationi cu sarcină mare (cu 
legături puternic covalente), grupe care sînt coordinate de un ion cu sar¬ 
cină mică. Oînd poliedrul în care intră oxigenul este neutru, oxidul are o 
structură moleculară. 


OZOXUL 

M. van M arun (1785) a arătat că oxigenul suferă o transformare 
curioasă sub acţiunea descărcărilor electrice, deoarece capătă un miros 
particular şi poate acţiona asupra mercurului. J. Davy (1826) a recu¬ 
noscut posibilitatea de existenţă a ozonului în atmosferă şi a dat o metodă 
de preparare. C. P. Schonbein a arătat în anul 1810 că este vorba 
de o specie chimică nouă care se formează prin acţiunea descărcărilor 
electrice asupra aerului, la electroliza apei în acid sulfuric şi la oxidarea 
lentă a fosforului în aer umed. Datorită mirosului său caracteristic i-a 
dat numele de ozon (în limba greacă ozein = a mirosi). Totodată a recu¬ 
noscut asemănarea sa cu oxigenul. După o perioadă de incertitudine în 
care s-a ezitat între un corp simplu, un oxid al azotului sau un peroxid 
superior apei oxigenate, C. d e M a r i g n a c şi A. Delarive (1845) au 
transfoimat oxigenul pur în ozon şi au arătat că este vorba de o formă 
alotropă a oxigenului. Lucrările lui Ch. S o r e t (1866—1868), B. O. B r o- 
d i e (1872), E. H. Riesenfeldşi G. M. Schwab (1922) au permis 
să se atribuie ozonului formula 0 3 . Soreta măsurat densitatea ozonului 
cu ajutorul vitezei de difuziune. El a lăsat să difuzeze succesiv clorul, 
dioxidul de carbon şi oxigenul ozonizat în oxigen printr-un orificiu îngust 
practicat într-o lamă de platină în aceleaşi condiţii de presiune şi tempe¬ 
ratură şi a măsurat concentraţia de clor, dioxid de carbon sau ozon de 
ambele părţi ale orificiului, după un timp t. Se cunosc relaţiile : 

Co I, = El Cco, = Kj C„, = Ej ]fd 
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Coeficientul K fiind acelaşi pentru cele trei gaze, se obţine : 

do, = da, (Ccij/f'o,) 2 = <?co, (Cco,/f'o,) ! 

Cli. Soret a obţinut valoarea densităţii ozonului în raport cu aerul 
il/aer = 1,G56 care este apropiată de densitatea oxigenului multiplicată 
cu 1,5, ceea ce corespunde bine formulei 0 3 . Wernervon Siemens 
(1857) a preparat ozonul în cantităţi mari prin acţiunea descărcărilor 
electrice obscure asupra aerului atmosferic. Abia în anul 1953 E. S c h u- 
m a c li e r l-a preparat pur prin distilarea la temperatură joasă a unui 
amestec de oxigen şi ozon. 

Stare naturală. Ozonul se formează fotocliimic în straturile superioare 
ale atmosferei prin absorbţia de către oxigen a luminii cu X = 1850 Â 
sau mai mică. Ozonul există în atmosferă în cantitate mică. Astfel, la 
22 km se găseşte circa 1 - 10 “°%, iar în apropierea suprafeţei pămîntului 
1 -10~ 7 %. Grosimea medie a păturii de ozon strînsă la un loc ar fi de ordi¬ 
nul a 3 mm (H. K. Paetzold — 1951—1952). Ozonul nu este repartizat 
uniform la suprafaţa pămîntului. La poli se găseşte în cantitate mai mare. 
Cantitatea de ozon este maximă între 20 şi 60 km altitudine. într-un anumit 
loc cantitatea de ozon variază cu o serie de factori : anotimpuri, zi sau 
noapte, condiţii meteorologice. în pădurile de brad cantitatea de ozon 
nu este diferită de alte regiuni. Pătura de ozon absoarbe radiaţiile ultra¬ 
violete între 2000 şi 3200 A, descompunîndu-se. Deci limita spre ultra¬ 
violet a luminii solare care cade pe pămînt este 3200 A. Această absorbţie 
este însoţită de degajare de căldură. Zona caldă respectivă este cauza 
propagării anormale a sunetului (zona tăcerii). Ozonul absoarbe şi radia¬ 
ţiile ultraroşn între 4,7 şi 9,15 g. Deci această cantitate mică de ozon are 
un rol important în atmosferă din punct de vedere meteorologic şi clima¬ 
teric. Prezenţa ozonului s-a semnalat şi în unele ape termale, probabil 
ca. urmare a unor acţiuni radioactive. 

Formarea ozonului. Obţinerea ozonului este condiţionată de echili¬ 
brul global : 

30,^20, AH = 2 • 34,22 kcal A', = (2> 0 ,)*/(7>o ,) 3 

Deşi reacţiile în care apare ozon sînt numeroase, totuşi randamentul în 
ozon este foarte mic. Se descompune parţial spontan la temperatura ordi¬ 
nară şi complet în prezenţă de catalizatori. Descompunerea este cu atît 
mai însemnată cu cît concentraţia este mai mare. Eeacţia de mai sus este 
endotermă, deoarece este necesară scindarea moleculelor de oxigen în 
atomi, care apoi reacţionează cu moleculele nedisociate. E. Briner 
(1948) admite şi echilibrele : 

0 2 = 20 AH = 117 kcal A, = (Vofi'Po. 

O., 30 AH = 141 kcal K 3 = (p 0 ) 3 /po, 

0 3 O z + O AH = 24 kcal K t = po,P 0 !Po, 
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Presiunea parţială a ozonului la echilibru este dată de relaţia (E. B r i n e r 
s si B. Susz - 1931, 1935) : 

Po, + (Pe,) 2 ' 3 + KT (Po,) m -1 = 0 


Această ecuaţie rezolvată după metoda P. Montagne (1934) arată că 
concentraţia ozonului trece printr-un maxim care apare la 3500°C (fig. 88). 

Ozonul se formează în unele reacţii 
chimice foarte exoterme care furnizează 
energia necesară formării ozonului. Indife¬ 
rent de procedeul de preparare el trebuie 
răcit brusc la o temperatură la care viteza 
de descompunere este foarte mică. 

1. Oxidarea fosforului alb în aer umed 
(C. P. S c li o n b e i n), optimă la 16°C este 
însoţită de o luminiscenţă. Oxidarea fos¬ 
forului în pentaoxid de difosfor furnizează 
o cantitate de energie suficientă (370 kcal 
pentru un mol de P 2 0 5 ) pentru a scinda mo¬ 
lecula de oxigen. J. H. Van’t Hoff (1895) propune mecanismul : 

, = 0 3 

► p 2 o p 2 o 3 _2î* p 2 o 5 

2. Prin acţiunea fluorului asupra apei sau soluţiilor de hidroxizi 
alcalini (H. Moissan- 1891) se formează oxigen ozonizat: 



Oo 


(O + Oo = 
20 \ 

1 2P + O - 


2F 2 + 2H 2 0 = 4HF + 0 2 
3F 2 + 3H 2 0 = 6HF + 0 3 

Reacţia fiind puternic exotermă (165 kcal) oxigenul se disociază în atomi 
şi aceştia reacţionează cu moleculele nedisociate. Recunoscîndu-se for¬ 
marea difluorurii de oxigen în această reacţie s-a contestat formarea ozo¬ 
nului : 


h 2 o + 2F 2 = 2HF + f 2 

Lucrînd cu o soluţie de KOH 35% la — 60°0 E. Briner (1945) 
şi R. Tolun (1946) au recunoscut prezenţa ozonului şi au arătat că răci¬ 
rea este singurul mijloc de a împiedica disocierea ozonului care se formează 
de fapt în toate cazurile. 

3. Descompunerea apei oxigenate de către acidul sulfuric, corpuri 
solide fin divizate, dioxid de sulf sau acţiunea acizilor asupra peroxizilor 
şi peroxisărurilor este însoţită de formarea apei oxigenate şi apoi a oxi¬ 
genului ozonizat : 

H 2 S0 4 + BaO, = BaS0 4 + O + H 2 0 ; 0+0,= 0, 
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în general, în reacţiile care dau la rece oxigen se formează şi o cantitate 
mică de ozon. 

4. Electrolizînd o soluţie apoasă de acid sulfuric cu densitatea 1,085 
la —14°C se formează ozon la anod (construit din platină) (W. Cruiks- 
c h a n k — 1801) amestecat cu oxigen. Cu o densitate de curent de 
00 A/cm 2 s-a obţinut ozon 28% (E. Fischer şi K. Ben d i x s o h n— 
1909). Randamentul în ozon, funcţie de 
concentraţia acidului sulfuric este dat în 
fig. 89. Electrolizînd acidul percloric sau 
percloraţii la —56°C s-a obţinut ozon 58% 
(T. R. B e c k şi G. L. Putnam-1951). 
B. B r i n e r şi colaboratorii săi au ex¬ 
plicat mecanismul de apariţie al ozonului 
la anod prin descărcarea ionilor HO“care 
în mod obişnuit furnizează oxigen. 

Se mai pot electroliza soluţii de acid 
fluorhidric, azotic, fosforic, cromic, sulfat 
de amoniu, fluoruri alcaline şi liidroxizi 
de potasiu, sodiu, amoniu şi bariu. 

5. Prin iradierea oxigenului cu un 
fascicul de raze catodice se formează 
ozon (P. L e n a r d — 1894). în locul razelor catodice se poate folosi 
acţiunea razelor a. Randamentul este în general mic din cauza descompu¬ 
nerii ozonului de către aceleaşi radiaţii. 

G. Prin iradierea oxigenului, preferabil sub presiune (L. Lenard- 
1900), cu radiaţii ultraviolete de lungime de undă cuprinse între 1400 şi 
1900 Â se obţine oxigen ozonizat (A. K a 11 e r — 1945). Deşi randamentul 
este mic, totuşi mecanismul de formare a ozonului pe această cale are 
rolul de ecran protector împotriva radiaţiilor cu lungime de undă inferi¬ 
oară lungimii de undă 2800—2900 Â care sînt periculoase vieţii terestre. 
Se ştie că iradierea cu lumină de o anumită lungime de undă accelerează 
reacţiile şi deplasează chiar echilibrul chimic. 

în cazul formării ozonului prin iradiere cu lumină ultravioletă 
X — 2070 A se obţin două molecule de ozon pentru fiecare cuantă de 
lumină (E. W arburg —1913—1921) : 

o 2 + /iv = o* oî = 0 + 0 2(0 -i-o,) = 20 3 

Această schemă a fost criticată întrucît s-a arătat că disocierea oxigenului 
necesită 162 kcal, ceea ce corespunde la o lungime de undă de 1720 A. 
E. B r i n c r (1945) a arătat că în aceste condiţii se obţine un atom de 
oxigen normal şi unul excitat, ceea ce nu explică eficacitatea arcului cu 
mercur care conţine numai o linie slabă la 1G50 A. Admiţînd disocierea 
oxigenului în atomi normali care necesită 117,3 kcal/mol ar trebui să se 
obţină ozon şi cu X = 2427 A însă cu radiaţiile cu peste 2100 A nu s-a 
obţinut. E. Yassy (1936) admite că radiaţiile cu X>2000 descompun 
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ozonul, pe cînd cele eu X mai mic provoacă formarea sa. Ţinînd seama de 
aceste date s-au propus şi alte mecanisme (E. H. E i e s e n f e 1 d — 1929, 
O. K. W u 1 f -- 1928). Eandamentul în ozon este mie mai ales în atmos¬ 
fera în care presiunea oxigenului este din ce în ce mai mică în păturile 
superioare. O serie de compuşi străini influenţează reacţia. 

7. L. J. T r o o s t şi P. G. Hautefeuille au arătat că ozonul 
ia naştere jjrin încălzirea oxigenului la o temperatură înaltă, însă se des¬ 
compune uşor la roşu închis, dacă nu este răcit brusc. Printr-un tub de 
porţelan încălzit la 1400°C trece oxigen. Un tub îngust de argint răcit în 
interior cu un curent de apă traversează tubul de porţelan. Argintul 
se acoperă cu o pătură neagră de oxid superior, ceea ce dovedeşte exis¬ 
tenţa ozonului. Printr-un tubuşor dispus în interiorul tubului de argint 
se poate lua o probă din atmosfera vecină tubului de argint. Acest amestec 
dă toate reacţiile caracteristice ozonului. 

W. A ernst a introdus în oxigen lichid (—183°C) filamentul unei 
lămpi confecţionat din oxid de ytriu (IU) şi de zirconiu (IV) încălzit la 
2000°C (lampa \V. 2,ernst). Kăcirea este energică şi ozonul format se di¬ 
zolvă în oxigenul lichid unde poate fi recunoscut prin culoarea sa albastră şi 
reacţiile sale. Eandamentul în ozon creşte cu temperatura conform prin¬ 
cipiului lui Le Chatelier, însă după circa 2000°C începe să scadă, deoarece 
la temperaturi înalte oxigenul şi ozonul se disociază în atomi, ceea ce face 
ca disocierea termică a oxigenului să nu fie o metodă de preparare a ozo¬ 
nului. 

Preparare. Procedeele practice de preparare a ozonului întrebuin¬ 
ţează exclusiv acţiunea descărcărilor electrice asupra oxigenului. S-a 
constatat că randamentul este mai mare cînd se 
folosesc descărcări electrice obscure. Pentru 
scopuri de laborator se lucrează cu ozonizatorul 
(fig. 90) M. Berthelot (1876) — B. C. B r o- 
d i o (1872). Efluviile sînt produse de o tensiune, 
de 5 000—50 000 V şi o intensitate de curent de 
maximum 0,1 A. Se obţine un gaz cu 10—15% voi. 
ozon la temperatura ambiantă, 50% la — 40°C 
şi 100% la — 190°C. E. Briner a mărit ran¬ 
damentul lucrînd Ia temperatura aerului lichid. 

Electrozii de plumb concentrici sint cufundaţi in 
tuburi de sticlă spre a evita contactul cu metalul 
caro catalizează descompunerea ozonului. Atît 
în vasul interior cît. şi în cel exterior se găseşte 
acid sulfuric diluai. Firele de platină sau de aur 
sînt puse in legătură cu polii unei bobine Kuhmkorff alimentată de acu¬ 
mulatori. Ozonul nu se produce decît atunci cînd descărcarea este vizi¬ 
bilă, în aparat, ceea ce necesită o anumită diferenţă de potenţial între 
cele două băi. Factorii de care depinde randamentul sint : curentul elec¬ 
tric, presiunea, debitul de gaze, temperatura şi gazele străine (E. Bri- 
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n e r şi M. E i c c a — 1955). Se pare că randamentul creşte cu frecvenţa 
curentului. Gazele străine ca : hidrogen, azot, argon, clor, vapori de apă 
micşorează randamentul. în cazul hidrogenului se formează apă oxige¬ 
nată care reacţionează cu ozonul : 

n,o. + o, = h,o + 20, 

în cazul azotului se formează oxizi de azot care reacţionează cu ozonul. 
Gazul diluant participă la transferul de energie în etapele intermediare ale 
reacţiei. 

în general, formarea ozonului este rezultatul unor acţiuni contra¬ 
dictorii : una de generare, probabil fotoehimică, aproape independentă 
de temperatură şi alta de descompunere, care variază mult cu temperatura. 
La 0°C proporţia de ozon este 7%. 

în industrie se înlocuieşte acidul sulfuric prin două armături meta¬ 
lice. Astfel ozonizatorul Werner von Siemens (1857) — Halske constă 
dintr-un tub de sticlă sau de porţelan (fig. 91) care are pe faţa exterioară 
o armătură metalică de staniu, iar în interior un cilindru gol, închis, din 
metal, de obicei din aluminiu. Oxigenul trece prin spaţiul inelar. Cele 
două armături sînt legate cu bornele secundarului bobinei. Se întrebuin¬ 
ţează cîmpuri alternative dc mare tensiune (15 000— 25 000 V). Răcirea 
se face cu un curent de apă. Oxigenul sau aerul întrebuinţat trebuie să 
fie perfect uscate, întrucît sub acţiunea descărcărilor electrice aerul se 
ionizează, praful şi vaporii de apă dau o ceaţă densă care se depune pe 
electrozi. în loc de efluvii se produc apoi scîntei sub acţiunea cărora se 
formează oxid de azot, care cu oxigenul din aer formează dioxid de azot 
care atacă electrozii pe lingă faptul că micşorează randamentul : 

2 NO, + O, = N,0 5 + O, 




în industrie se folosesc baterii de 6—8 ozonizatoare aşezate în serie. în 
felul acesta se obţine o concentraţie de 12 vol%. Ozonul atacă substanţele 
organice, pluta, cauciucul, unsoarea etc. O instalaţie bazată pe principiul 
lui Werner von Siemens este dată în fig. 92. Pentru obţinerea ozonului 
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pur se lichefiază amestecul de oxigen şi ozon şi se distila fracţionat (E. 
Schumacher — 1953). 

Proprietăţi fizice. Ozonul este un amestec în care există nouă specii 
de molecule a căror masă variază între 48 şi 54, datorită existenţei izoto¬ 
pilor 1# 0, 17 0 şi ls O. Moleculele 16 0 3 sînt mult mai numeroase. Densitatea 
sa în raport cu aerul a fost găsită 1,656, adică de 1,5 ori mai mare decît 
a oxigenului. 

Ozonul este un gaz foarte instabil. Se descompune termic cu o viteză 
care creşte cu temperatura, catalizatorii, gazele străine şi influenţa pere¬ 
ţilor. Molecularitatea depinde de presiune (E. Scliumacher - 1935 — 
i-937) şi catalizatori. Gelul de silice, dioxidul de mangan, oxidul de cupru 
(II) argila, determină o reacţie de ordinul unu. H. J a h n (1906) apropus 
mecanismul : 


0 3 -» 0 2 + O instantaneu 

0 3 + O-> 20 2 viteză măsurabilă 

care a fost amplu controversat. 6-au admis şi reacţii în lanţ (E. II. R i e- 
senf eld - 1929). 

Eotoliza ozonului depinde de radiaţia respectivă, de intensitatea ilu¬ 
minării, do gaze şi de temperatură. Eandamentul cuantic creşte în pre¬ 
zenţa gazelor străine. Ordinul reacţiei s-a găsit a fi cuprins între doi şi 
zero, în funcţie de condiţii. Ca mecanism de reacţie se admite cel dat de 
G. B. Iv i s t i a k o w s k y (1925). Fiecare cuantă de lumină absorbită 
descompune două molecule de ozon : 

0 3 + Av = O*; O; = 0 2 + O ; O + 0 3 = 20 3 sau 20 3 + hv = 30 2 
Deci randamentul cuantic este 2. 

Din densitatea de vapori, G. 51. Schwab (1924) a dedus că for¬ 
mula moleculară a ozonului este 0 3 . Raportul căldurilor specifice este 
1,29 în raport cu 1,33 cit corespunde unui gaz triatomic (T h. W. R i c h- 
arzşiCh. B. Jacobs — 1909). Ozonul gazos posedă o tentă albastră 
care se intensifică în strat mai gros. A fost lichefiat prin comprimare sub 
forma unui lichid albastru — indigo (P. C. HautefeuilleşiChap- 
p u i s — 1880). Ozonul lichid fierbe la —112,5°C. Din variaţia densităţii 
ozonului lichid cu temperatura (1,73 la —192°C) s-au tras concluzii asu¬ 
pra existenţei oxozonei 0 4 (A. Ladenburg şi O. L e h m a n n — 
1906). Răcit cu hidrogen sau heliu lichid, ozonul se solidifică sub forma 
unor cristale indigo cu punctul de topire — 192,5°C (A. C. J e n k i n s şi 
F. S. di Paolo — 1956). 

Oxigenul şi ozonul lichid prezintă o zonă de demixtiune. Solubili^ 
tatea ozonului in apă este apreciabilă (1,5 mg/l la 28°C). în acid sulfuric, 
acetic, cloracetic este şi mai solubil. Ozonul dizolvat se descompune, mai 
ales în mediu alcalin. Acizii, sărurile neutre, aldehidele acţionează ca sta- 


20 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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bilizatori. Ozonul este diamagnetic. în stare lichidă prezintă o conducti- 
bilitate foarte slabă. 

S-a ezitat multă vreme între o formulă ciclică I şi una liniară cerută 
de regula lui Pauli (II) care se scrie astăzi ca (III) : 

o-o 0 = 0 = 0 o = o—>o 
i \/- ii ni 

o 

în favoarea formei I s-au invocat reacţiile de oxidare în care se utilizează 
toţi cei trei atomi de oxigen şi structura ozonidelor : 


I I 
o o 
\/ 
o 


Pentru ozonide se poate da şi o altă formulare : 


o 

\/V 

A r 

o-o 


Formula III este susţinută de modul de formare a ozonului 0 2 + 0^±0 3 , 
de analogia cu dioxidul de sulf 0<-S = O şi de faptul că rezonanţa între 
două formule de tip III: 0<-0=0—*0=0-> O stabilizează molecula. 
Formula ciclică este în dezacord cu energia de formare pornind de la 0 2 . 
S-au atribuit ozonului chiar formulele : 0->0->0 şi 0<-0«-0 (L. Pau- 
1 i n g). 

Legătura atomilor de oxigen în molecula dc ozon poate fi considerată 
că se datoreşte celor două legături a şi o legătură tt delocalizată ce apar¬ 
ţine tuturor celor trei atomi. Spectrele în infraroşu şi C. V. Raman sînt 
incompatibile cu structura liniară O = O = O şi cu cea de triunghi echi¬ 
lateral. Se admite astăzi un model triunghiular isoscel deschis. Spectrele 
de microunde (R. F. Trambarulo, S. N. Ghosh, C. A. Jr. Bu r- 
r u s şi W. G o r d y — 1953) au dat unghiul de 116°40’ şi momentul de 
dipol {a = 0,53 D, iar lungimea legăturilor de 1,276 A. 

Configuraţia electronică a ozonului este destul de imprecisă. S-a 
sugerat o rezonanţă între patru structuri (W. J r. S h a n d şi R. A. S p u r r 
— 1943) sau între două structuri (G. M. Phillips, J. G. II u n t e r 
şi L. E. S u 11 o n — 1945) : 

o o o o b + o ° - 

✓ *54 ^ \ 7» \ ^ sau > v - > _/ \ sau / \ 

O O O 0 0 O O O -O: O: :0: O: 0 0 

(8-MS-) 
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Din studiile teoretice pot fi citate cele ale lui A. D. VValsh (1953) ţi 
I. Jţ i s c h e r-H jalmars (1955) care sînt în acord eu rezultatele ulti¬ 
melor determinări asupra structurii ozonului. 

Proprietăţi chimice. Ozonul este unul dintre oxidanţii cei mai ener¬ 
giei. Sistemul redox realizat în mediu acid : 

Oj + 2H+ + 2 e O, + HjO 

posedă un potenţial normal de 1,90 V la p H zero. Mecanismul oxidării 
cu ajutorul ozonului se poate înţelege pe baza următoarelor reacţii de 
descompunere a acestuia : 

20j_> 30j n = 0 ; 0 3 -> 0.+O n= 1 ; O, = 30n = 3 

Coeficientul de utilizare n (B.Briner — 1948) este variabil. în general 
se utilizează fie numai un atom de oxigen, fie întreaga moleculă de ozon. 
Uneori, ozonul are numai un efect catalitic favorizând acţiunea oxigenului 
care îl însoţeşte. Un exemplu din primul caz, se referă la reacţia de dozare 
a ozonului eu iodura de potasiu în soluţie diluată şi neutră : 

2KI + O a + II 2 0 = I, + 2KOH + O. 

Dacă concentraţia soluţiei este prea mare, atunci iodul pus în libertate 
acţionează imediat asupra hidroxidului de potasiu formîndu-se iodură şi 
iodat de potasiu. 

în al doilea caz, ozonoliza corespunde formării ozonidelor. în cazul 
oxidării etilenei apare ca un compus intermediar peroxidul de dioxime- 
tileu care se descompune în acid formic şi hidrogen : 


(<:.,H 1 )O iJ +!I.O II 2 C- O-O-CH, = 2IICOOII + 11. 
I l 

Olt OtI 


0-0 

Aceasta permite să se formuleze o ozonidă ca: \c!H. 5' 

" X O—' 


/O-O-Oy 

nu ca : \/ (II. Staudinger -- 1925). Ozonul oxi- 

/ \ . . , 
dează hidrogenul si descompune apa oxigenata in prezenţa apei drept 
catalizator : 


o 3 + h 2 = o 2 + h 2 o 
H 2 °2 °3 = H 2 ° + 20 2 

Ozonul reacţionează cu clorul în fază gazoasă formînd C1 2 0 6 , C1 2 0 7 , eu 
bromul formînd (Br 3 0 8 )„ şi pune în libertate halogenii din acizii elorlii- 
dric, bromhidric şi iodhidric : 


0 3 + 2HBr - Br a -f- H 2 0 0 2 

21IC1 + 0 3 = Cl 2 + H,0 + 0 2 



308 


GRUPA A Vl-a PRINCIPALA 


Iodul poate fi oxidat nu numai la iodat de iod. ci în prezenţa apei, şi la 
acid iodic : 

21, + 90, = 1(10,), + 90, 

I, + 50, + H,0 = 2HI0, + 50. 

în soluţie alcalină ozonul reacţionează cu iodura de potasiu, formind 
iodat de potasiu : 

KI + O, = KIO, 

Sulful esle oxidat, cu luminiscenţă, la anhidridă sulfuroasă sau la acid 
sulfuric dacă reacţia se execută în prezenţa apei. Hidrogenul sulfurat este 
oxidat la acid sulfuric, sulfurile la sulfaţi, iar acidul sulfuros şi sulf iţii 
sînt oxidaţi la acid sulfuric şi respectiv sulfaţi : 

H,S + 40, = H.SO, + 40.: 

PbS + 40, = PbSO, + 40, 

Azotul nu este atacat de ozon decît prin acţiunea scinteilor electrice, a 
radiaţiilor ultraviolete sau la temperatură ceva mai înaltă. Oxizii de azot 
sînt transformaţi în oxizi superiori : 

no + o, = no, + o» 

2N0 +30, = N,0, + 30, 

Toţi derivaţii halogenaţi ai azotului reacţionează cu ozonul. în cazul 
amoniacului se formează un amestec de azotit şi azotat. Formarea azo¬ 
tatului poate fi interpretată astfel (L. Carius — 1874) : 

2NH, + 40, = NHjNO, + H,0, + 40, 

NH,NO, + H.0, = NH.NO, + 11,0 

Aerul ozonizat 10% acţionează asupra azidelor alcaline formind un lichid 
roşu, care prin încălzire degajă oxigen, azot şi oxid de diazot. Aceste fapte 
au fost interpretate în sensul formării unui acid peroxiazotos (K. G1 e u 
şi E. E o e 11 - 1929) : 

N,H + 0,=0=N—O —O —II + N, 

Fosforul, arsenul, selenul şi telurul sînt oxidaţi la pentaoxizi, respectiv la 
dioxizi. în prezenţa apei, pentaoxizii formează acizii respectivi. Trioxizii 
sînt tansformaţi în pentaoxizi : 

As,0, + 20, = As,o, + 20, 

Hidrogenul fosforat, arseniat şi antimoniat sînt oxidaţi chiar la —90°C 
(ultimul cu explozie). Acidul arsenos este oxidat la acid arsenic : 

H,AsO, + O, = H,As 0 4 + o. 
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Tricldrura de fosfor formează cu ozonul oxiclorură, tribromura este trans¬ 
formată în pentabromură şi trioxid de difosfor. Triclorura de arsen se 
transformă în trioxid de diarsen punînd clorul în libertate : 

5PBr 3 + 30 3 = PjO, + 3PBr 5 4- 30, 


2AsC1 3 + 30 3 = As 3 0 3 + 3C1. + 30. 


Carbonul descompune catalitic ozonul. Chiar oxidul de carbon este oxidat 
foarte lent în dioxid de carbon. 


Ozonul umed atacă toate metalele cu excepţia celor din mina de pla¬ 
tină avînd rolul de depolarizator catodic. Metalele alcaline în amoniac 
lichid ca şi hidoxizii, la rece, formează compuşi oxigenaţi roşii, care prin 
hidroliză dau apă oxigenată şi prin piroliză degajă oxigen. Aceşti compuşi 

/OII 

au fost priviţi ca săruri alo acidului ozonic ipotetic O - O' ■ S-a 

\OH 


anunţat prepararea unor oxizi paramagnetici Na0 3 , K0 3 , Cs0 3 (T. I>. 
Whaley şi J. Ivleinberg — 1951) în care s-a sugerat existenţa 
ionului Oj analog ionului Uf. în cazul argintului s-au putut pune în evi¬ 
denţă oxizii Ag 3 0, AgjOo şi Ag 2 O s . 

Sulfurile de nichel, cobalt, mangan, paladiu sînt transformate în 
acid sulfuric şi dioxizi, iar cele de plumb, zinc, cadmiu, cupru, argint în 
sulfaţi. Sărurile complexe ale argintului monovalent sînt oxidate la argint 
divalcnt (A. M a 1 a g u t i - 1950). Sărurile mercurului (I), taliului (I), 
staniului (II), fierului (II) sint oxidate la treptele superioare de valenţă : 


3SnCl s + 6HC1 + 0 3 = 3Si)Cl 4 + 3H 2 0 

Pentru sărurile mercurului şi taliului monovalent se pot scrie reacţiile : 
2HgN0 3 + 0 3 = IlgO + Hg(NO a )j + O a 
2T10H + 20 3 = T1 3 0 3 + H,0 + 20., 


Hexaciauoferatul (II) de potasiu este oxidat la hexacianoferatul (III) de 
potasiu : 

2K 4 [Fe(CN) 6 ] + H.O + 0 3 = 2K 3 [Fe(CN),l + 2KOH + O s 

Sănirile de plumb (II) sînt oxidate la dioxid de plumb, cele de mangan 
(II) la permanganat. Sărurile de crom (III) şi fier (III) în mediu alcalin 
sînt oxidate la cromaţi şi respectiv la feraţi : 

Fc s 0 3 + 0 3 + 2H„0 = 2H„Fe0 4 


Ozonul oxidează soluţiile sărurilor de paladiu simple sau complexe în 
soluţie alcalină la dioxid de paladiu : 

HjPdCl, + 3HjO + 0 3 = Pd(OFI) 4 + 4HG1 + O s 
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Pe această bază se prepară o hîrtie, test pentru recunoaşterea ozonului. 
Un amestec de oxigen şi ozon (3,5%) în domeniul de pil 1,8—2,5 oxidează 
cantitativ sărurile de cobalt (II) la cobalt (III) : 

2CoS 0 4 + II.SOj + 0 3 = Co,(SO,) 3 + II 2 0 + O. 

Co a (SOj) 3 + lill 3 0 = 2Cd(OH) 3 + 3H.SO, 

în reacţiile de mai sus, prin descompunerea ozonului, numai un singur 
atom reacţionează, restul degajîndu-sc ca moleculă de oxigen. Există şi 
reacţii în care reacţionează întreaga cantitate de oxigen. Astfel, dioxidul 
de sulf este oxidat la trioxid, hidrogenul sulfurat la acid sulfuros confrom 
reacţiilor : 

sso. + o 3 -3SO, 

ii 3 s + o 3 = h 3 so 3 

Cea mai mare parte a substanţelor orgauiee sini oxidate fie formîn- 
du-se ozonide (C. D. Harries 1912—1917), fie ozonul avînd un rol 
catalitic şi oxigenul avînd rolul de oxidant. Bucăţi de vată îmbibate cu 
alcool, eter sau ulei de terebentină, introduse într-un amestec de oxigen 
şi ozon se aprind imediat. Ozonul decolorează indigoul, turnesolul, dis¬ 
truge grăsimile care din această cauză nu pot fi întrebuinţate la ungerea 
robinetelor din ozonizatoare. 

Mecanismul de fixare a ozonului la dubla legătură a unui compus 
organic este neclar. Se admite fixarea la dubla legătură într-o primă etapă 
urmată fie de o rupere a legăturii simple cu polimerizarea compuşilor, fie 
de o rearanjare : 

n. yi\" r n y n" n ^ ; /H" n \ 

c=c + o 3 -* c-c -> c ăc -> c = 

n ,/ \ R -" H’/ \<y' \r-" 11’^o.f ; o >n " R'/ 


ii" 

\ 

= 0 + - c f -o-o_ 
/ 

R'" 



C 


= O 


— C — O — O O-O-O— 0—0 — O — C— (polimer). 


Rearanjarea furnizează o „ozonidă adevărată*’ care s-a formulat în 
cel puţin trei feluri : 


HoC - ch., mc — cu, 

li ii 

1 O- yO II o-o->o 

o 



0-0 


După E. Briner (1929) formula 111 a lui H. Staudinger (1925) 
se verifică bine în seria aromatică. Hidroliza acesteia duce la formarea 
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unui peroxid care evoluează formîndu-se apă oxigenată şi două cetone 
sau aldehide sau un acid şi o cetonă, sau două aldehide şi doi acizi, sau în 
sfîrşit doi acizi cu degajare de hidrogen, după cum unii radicali sînt înlo¬ 
cuiţi cu hidrogen. Primele ozonide au fost obţinute de J. L. S o r e t (1866 — 
1868). Cu o experienţă celebră el a stabilit formula ozonului. 

Ozonidele se po l prepara prin acţiunea unui curent de oxigen ozonizat 
asupra substanţelor dizolvate într-un dizolvant pe care ozonul nu îl atacă. 
Ozonidele sînt nişte uleiuri incolore sau verzi deschis, cu miros rău, foarte 
instabile. 

Apa cu gheaţă le descompune rupindu-se dubla legătură. Recunoaş¬ 
terea substanţelor formate permite să se stabilească locul dublei legături. 
Formarea şi distrugerea ozonidelor este o metodă foarte importantă pentru 
studiul şi fixarea locului dublelor legături în compuşii organici şi în special 
în uleiuri. Pe lingă ozonidele etilenice s-au cercetat cele formate cu hidro¬ 
carburile policiclice aromatice din seria fenchenului, octalinei etc. 

O moleculă de ozon se adiţionează şi la legătura acetilenică. Cinetica 
ozonizării permite să se distingă dubla legătură de tripla legătură. în 
toate cazurile de oxidare a substanţelor organice nesaturate s-a constatat 
că se fixează întreaga moleculă de ozon. Mecanismul adiţiei ozonului la 
tripla legătură este şi mai puţin cunoscut. 

Metanul formează cu ozonul formaldehidă şi acid formic. Nitrogli¬ 
cerina, dinamita, clorura şi iodura de azot explodează în ozon. Materia 
colorantă a sîngelui ca şi albuminele sînt distruse. Cauciucul fiind un com¬ 
pus nesaturat formează ozonide. Ca urmare a descompunerii acestora, 
cauciucul se degradează. Aceasta înseamnă că întocmai ca şi pluta nu 
este indicat pentru lucrările cu ozon (P. Chovin - 1945). 

Proprietăţi fiziologice. Atacînd substanţele organice ozonul are un 
rol toxic şi dezinfectant. Poate fi recunoscut prin miros, cînd concentraţia 
sa într-un centimetru cub este IO -6 în volume, însă deoarece pragul toxi¬ 
cităţii este 0,lmg/m 3 , mirosul nu reprezintă un mijloc de detecţie suficient. 
Numeroase microorganisme nu rezistă ozonului. Asupra unor insecte şi 
animale mici acţionează ca o otravă respiratorie. Vitaminele, materia 
colorantă a sîngelui, albuminele sînt distruse iar unii compuşi cancerigeni 
îşi micşorează activitatea. 

Recunoaştere şi determinare. Reacţia cea mai specifică este înncgrirea 
unei foiţe de argint (W. M a n c h o t — 1909). Colorează în violet deschis 
o soluţie alcoolică de tetrametil-di-p-diamino-difenilmetan. 

Metoda cea mai comodă pentru determinarea cantitativă a ozonului 
se bazează pe reacţia cu iodura de potasiu : 

2KI -f H 2 0 + 0 3 = I 2 -i- 2KOH + 0 2 

Natural, nu trebuie să existe şi alte substanţe oxidante ca de exemplu 
clorul şi oxidul de azot, deoarece şi acestea dau aceeaşi reacţie. 

Toţi oxidanţii albăstresc o hîrtie cu iodură de potasiu amidonată şi 
numai oxigenul şi apa oxigenată colorează fenolftaleina în violet. Apa oxi- 
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genată reduce permanganatul spre deosebire de ozon. Acesta colorează 
benzidina în brun. Poate fi recunoscut cu o hîrtie impregnată cu hidroxid 
de tabu (I) care se îmbrunează : 

2T10H + 20 3 = TI,0 3 + H 2 0 + 20, 

înainte de dozare, ozonul trebuie acumulat prin barbotare în apă, prin 
absorbţie pe gel de silice, sau într-un mediu reducător ca benzaldehida. 
Pe oxidarea leucoderivatului fluoresceinei se bazează o metodă de deter¬ 
minare colorimetrică (L. B e n o i s t — 1919). 

întrebuinţări. Ozonul se foloseşte ca dezinfectant. Se utilizează la 
purificarea aerului, la asanarea spaţiilor închise (biblioteci, teatre etc.), 
întrucît face să dispară mirosul urît şi să distrugă microorganismele. El 
nu atacă oxidul de carbon şi este nociv pentru manipulanţi. Fiind un ger- 
micid se foloseşte în terapeutică, în chirurgie, în arta dentară. 

Se foloseşte la purificarea apei alimentare (însă clorul este mai ieftin), 
la asanarea piscinelor, la distrugerea fenolilor şi a cianurilor din apele 
reziduale industriale. Se foloseşte în industria alimentară asociat cu con¬ 
gelarea, pentru conservarea fructelor, legumelor, laptelui, brînzei, peştelui, 
cărnii, ouălor. Este favorabil unor fermentaţii. 

Ozonul se foloseşte la finisarea şi albirea fibrelor textile, animale, 
vegetale şi artificiale, la decolorarea pastei de hîrtie, de amidon, de zahăr. 
Serveşte la purificarea uleiurilor minerale şi a derivaţilor respectivi. Inter¬ 
vine în fabricarea parfumurilor, a camforului. Benzozonidele sînt explozive. 

Distrugerea insectelor, tratarea bolilor tutunului, fermentarea gunoiu¬ 
lui, îmbătrînirea lemnului (răşinile se solidifică analog unei expuneri înde¬ 
lungate la aer), a vinului, a alcoolului, a coniacului se face cu ajutorul 
ozonului. în chimia anorganică se utilizează în metalurgia cuprului, pre¬ 
pararea sărurilor de argint divalent, purificarea argilelor, tratarea plăcilor 
fotografice pentru a le accelera developarea. Se foloseşte în chimia anali¬ 
tică pentru a oxida sărurile manganului divalent la permanganat, cele 
ale ceriului trivalent la tetravalent (H. H. W i 11 a r d şi L. L. J r. M e r- 
r i 11 — 1942) etc. 

APA OXIGENATA 

Dioxidul de dihidrogen sau apa oxigenată a fost descoperită de L. J. 
T li 6 n a r d în anul 1818, prin acţiunea diferiţilor acizi asupra peroxidului 
de bariu. A fost observat şi de H. D a v y şi J. L. G a y L u s s a c în lucră¬ 
rile lor. Otto Maass (1924) a putut obţine apă oxigenată pură. L. J. 
T h d n a r d o obţinuse cu o puritate de circa 95%. C. F. Schonbein 
i-a dat numele de antozon, deoarece este descompusă de ozon. Din anul 
1938 producţia de apă oxigenată creşte continuu, mai ales ca urmare a 
utilizării sale în cel de-al doilea război mondial ca agent propulsor al rache¬ 
telor. P. A. G iu ere (1954) a preparat-o în stare de puritate 99,97%. 
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După primul război mondial s-a pus la punct prepararea sa electrolitică. 
.T. Fi. B 6 11 g e r (1878) a preparat-o prin sinteză directă, metodă pusă 
la punct mult mai tîrziu. 

Stare naturală. Apa oxigenată se găseşte în cantităţi foarte mici în 
straturile joase ale atmosferei şi de aceea precipitaţiile atmosferice conţin 
.şi ele apă oxigenată (20 mg la 100 kg apă de ploaie şi zăpadă). Fără îndoia¬ 
lă este vorba de o fotosinteză. 

Apa oxigenată mai rezultă prin oxidarea lentă a unor substanţe orga¬ 
nice şi anorganice. A. B a c h (1893) admite că atunci cînd clorofila plan¬ 
telor reacţionează cu dioxidul de carbon şi apa în prezenţa luminii solare 
se formează formaldehidă şi acid peroxicarbonic care se descompune la 
rîndul său în dioxid de carbon şi apă oxigentă. Nici aceasta nu este stabilă 
şi se descompune în apă şi oxigen : 

3H,CO s = 2H 2 C0 4 + CHjO 
HjCOj = C0 2 + H.Oj 

Unii cercetători au mai semnalat-o în sărurile vegetale, în seva unor plante, 
în lichide animale şi în tumori. 

Se formează tranzitoriu într-o serie de procese, ea de exemplu la 
arderea hidrogenului în oxigen. Deviind flacăra suflătorului oxihidric pe 
un bloc de gheaţă s-a putut decela în apa formată apă oxigenată în pro¬ 
porţie de maximum 0,4%, ceea ce corespunde randamentului teoretic 
pentru o reacţie endotermă : 

H a O + l/20 2 HjO. 

Preparare. Apa oxigenată se prepară pornind de la peroxizi, pe cale 
electrolitică sau prin oxidoreducerea chinonelor. încercările de sinteză 
directă sau cele de combustie parţială a hidrocarburilor nu au putut fi 
încă industrializate. 

Reacţii de formare. în general, apa oxigenată se formează în toate 
reacţiile in care iau naştere atomi liberi de hidrogen, care reacţionează 
apoi cu moleculele de oxigen : 

2H + Oj = H.,0. 

Această reacţie are loc şi la temperatura aerului lichid. în aceste condiţii 
se formează un compus cu aceeaşi formulă ca şi apa oxigenată, dar cu 
proprietăţi diferite, care se transformă la —115°C în apă oxigenată obiş¬ 
nuită, descompunîndu-se parţial (P. H a r t e c k — 1932). La tempe¬ 
ratură mai înaltă se formează numai apă. 

Se formează, de asemenea, apă oxigenată cînd se îndreaptă un curent 
de oxigen asupra catodului, în cursul unei electrolize a acidului sulfuric 
diluat cu catod de aur amalgamat. Procesul primar la catod constă în 
formarea hidrogenului atomic. Astfel, electrolizînd o soluţie de H 2 S0 4 1 % 
cu electrozi de aur amalgamaţi, C. Fischer şi O. Priese, injectînd 
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un curent de oxigen de 100 atm, au obţinut o soluţie de apă oxigenată 
cu concentraţia 2,7% (randament 83%). 

Prin acţiunea descărcărilor electrice întunecoase Intr-un ozonizator 
asupra unui amestec de hidrogen şi oxigen (W. Nernst - 1905) se 
formează cantităţi mici de apă oxigenată. Molecula de hidrogen se diso¬ 
ciază în atomi liberi şi reacţionează cu oxigenul (F. Fischer şi O. 
R i n g e — 1908). 

Supunînd amestecul de hidrogen şi oxigen radiaţiilor ultraviolet e sau 
prin acţiunea altor radiaţii ionizante ca raze X, raze y sau electroni asupra 
soluţiilor apoase cu oxigen dizolvat, rezultă cantităţi mici de apă oxige¬ 
nată. 

Apa oxigenată se mai formează cînd acţionează oxigenul asupra bure- 
telui de paladiu încărcat cu hidrogen. Se ştie că în aceste condiţii hidro¬ 
genul se găseşte dizolvat în paladiu ca hidrogen atomic. 

Există o serie de oxidări lente în care se formează apa oxigenată. 
Astfel, la oxidarea lentă a metalelor (Zn, Mg, Sn, Pb, Ag, Al, Ni etc.), 
la oxidarea lentă a unor compuşi organici (eter, alcool amilic, acid oxalic 
etc.) sau în procese de oxidări enzimatice se formează apă oxigenată. Oxi¬ 
genul reacţionează cu hidrogenul pus în libertate de substanţele organice 
în procese de autooxidare. Asemenea reacţii de aufooxidare au loc sub 
influenţa unor catalizatori organici numiţi oxidaze, care fac parte din 
clasa enzimelor. Astfel, acţiunea antibiotică a penicilinei i» se datoreşte 
formării enzimatice a apei oxigenate în prezenţă de glucoza şi oxigen 
(D. K e i 1 i n, E. F. Hartree — 1948). 

Keacţia între oxigen şi apă : 

H,o + 1 /20, i i â o 2 

este i>uţin probabil să se producă cu un randament apreciabil, deoarece 
entalpiile şi entalpiile libere la 25°C sînt 25,27 şi 29,42 kcal, iar la 1500°C, 
26,11 şi 45,83 kcal. Utilizarea în acest sens a tubului cald-rece al lui II. 
St. C. D e v i 11 e de către W. Nernst (1905) arată că pînă la 2500°C 
randamentul este infim. Recent se preconizează temperaturi de circa 
3500—4000°C (E. Kouzmine — 1948). 

Cu un randament foarte mic se formează prin acţiunea vibraţiilor 
ultrasonore de 9 kcicli.s -1 asupra unui amestec de apă ce conţine aer, oxi¬ 
gen, un alt gaz şi iodură de potasiu. 

Reacţia de sinteză fotochimică (A. C o e h n şi (1. G r o t e—1912) 
a fost studiată în prezenţa unei serii de catalizatori. Prin iradiere cu lumină 
ultravioletă (X = 2700 A) a unui amestec de oxigen şi hidrogen ce conţine 
vapori de mercur se formează apă oxigenată. Atomii de mercur absorb 
energia corespunzătoare frecvenţei liniei de rezonanţă a mercurului 
(X=2537 A). Atomii de mercur excitaţi cedează energia absorbită mole¬ 
culei de hidrogen care se disociază în atomi şi aceştia reacţionează cu oxi¬ 
genul molecular formînd apa oxigenată. Corespunzător legii lui A. Eins- 
tein, pentru o cuantă de lumină absorbită rezultă o moleculă de apă oxi- 
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genată (F1 a n ke n b u r ge r la I. G. Farben 1939 — 1945). Randa¬ 
mentul este bun însă preţul apei oxigenate astfel obţinută este ridicat. 

Arzind un amestec de hidrocarburi (butan, izobutan, propan etc.) 
şi aer încălzit în prealabil la 400—500°C intr-un cuptor ai cărui pereţi sînt 
menţinuţi la 200°C se formează produşi de oxidare ai hidrocarburilor şi 
apă oxigenată. în acest caz este greu de separat apa oxigenată. 

Electrolizînd într-un voltametru soluţii saline apoase cu ajutorul 
scînteilor electrice, la polul pozitiv are loc o dezvoltare abundentă de apă 
oxigenată, datorită reacţiei : 

20H =» H,o a 

care se dezvoltă pe anod exact în locul în care scînteia electrică îl atinge 
(P. J o 1 i b o i s — 1945). Radicalii OH rezultă din electroliza şi disocierea 
apei. 

Acţiunea acizilor asupra peroxizilor. In industrie se utilizează poro- 
xidul de bariu şi acid sulfuric, acid clorhidric sau acid fosforic singuri sau 
în amestec : 

BaO, .;. H r SO, = BaS0 4 + II.0 2 

Peroxidul de bariu trebuie să fie foarte pur (urme de metale grele descom¬ 
pun apa oxigenată), pentru ea sulfatul de bariu să fie pur şi să poată fi 
utilizat ca pigment alb fix in pictură. Apa oxigenată obţinută este diluată 
(10-12% voi). 

Practic, peroxidul de bariu este atacat de acidul sulfuric diluat (20 %) 
in prezenţa unei cantităţi mici de acid 
clorhidric care scurtează timpul de atac. Pe 
ordonată este trecută cantitatea de apă 
oxigenată exprimată în cm 3 de permanganat 
de potasiu descompuşi la dozare (fig. 93). 

Tratarea se efectuează în vase de lemn 
căptuşite cu plumb saustaniu. Temperatura 
trebuie menţinută la 25 C C. în aceste condiţii, 
peroxidul de bariu este atacat în proporţie 
de 95%. Sulfatul de bariu se filtrează prin 
filtrul presă cu cadre de lemn. Se obţine o 
soluţie 3 — 6% lIoO... Prin distilare se obţine 
o concentraţie de 30—40%. Soluţia comer¬ 
cială curentă de 30% se numeşte perhidrol. 

Oxidul de bariu se poate prepara prin des¬ 
compunerea termică a carbonatului do bariu 
(W. C. Schumb - 1955). 

Folosirea acidului fosforic prezintă avantajul că fosfatul de bariu 
este cristalin, uşor filtrabil, antrenează sărurile ce descompun apa oxi¬ 
genată (Al, Mn, Fe) şi permite obţinerea unei soluţii mai concentrate de 
apă oxigenată. Acidul fosforic în exces este stabilizator pentru apa oxi¬ 
genată. Cu acid sulfuric, fosfatul de bariu este transformat în alb fix. 



Fig. 93 
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în locul peroxidului de bariu se poate utiliza peroxidul de sodiu, de 
potasiu, peroxidisulfaţii, peroxicarbonaţii, peroxiboraţii : 

NaB0 3 + H 2 0 £=? NaB0 2 + H 2 0 2 
BaG 2 0 6 + H 2 0 = BaC0 3 + C0 2 + H 2 0 2 

Dioxizii demanganşi de plumb nu reacţionează. Prin cercetarea crista¬ 
lelor cu raze X s-a dovedit că în peroxizii adevăraţi ai metalelor alcaline 
şi acalino-pămîntoase, cei doi atomi de oxigen sînt legaţi între ei sub forma 
ionului de peroxid Ol", în timp ce dioxizii corespund unor metale tetra- 
valente şi conţin ioni de oxigen : 

Ba-+ [ : 0 - () : ]-~ Mn 4+ 20 2 “ 

Pentru obţinerea apei oxigenate din peroxizi au fost folosiţi şi alţi 
acizi şi anume : acidul tartric, hexafluorosilicic, fluorliidric si arsenic : 

Na 2 0 2 + 2HF = 2NaF + H 2 0 2 

Jb'luorura de sodiu formată este utilizată pentru a împiedica fermentaţiile 
sau pentru a prepara criolita. 

Metoda electrolitică. Astăzi metoda electrolitică este cea mai utili¬ 
zată. O serie de cercetători au crezut că acţiunea oxidantă a regiunii ano- 
dice în timpul electrolizei apei acidulate cu acid sulfuric se datoreste apei 
oxigenate, însă M. Bertlielot (1878 )a arătat că este vorba de formarea 
acidului peroxidisulfuric. Xu se poate prepara apa oxigenată prin oxi- 
darea anodică a apei din cauza a două reacţii competitive cu viteze care 
favorizează descompunerea ei : 

2011- = H 2 0 2 -r 2c J-: o = - 1,76 V 

H 2 0 2 = 2H+ -f- 0 2 + 2c JS 0 = - 0,69 V 

Apa oxigenată se prepară folosind acidul peroxidisulfuric sau un 
pcroxidisulfat format intermdiar (We i s s e n s t e i n — 1908). La con¬ 
tactul cu anodul au loc următoarele reacţii : degajare de oxigen, descăr¬ 
carea ionilor HO - , transformarea acidului sulfuric în peroxidisulfuric, 
formarea şi descompunerea acidului lui H. Caro : 

4HO-= 0 2 4- 2 II 0 O -f 4c; 2HO“ = II 2 0 4- 2e 4- O ; 2HSO“ + O 4- H 2 0 = 

= II 2 S 2 0 8 4-2H0- 20 = 0 2 SO|~ 4- O = SOj “ 4-1/20 2 

în interiorul electrolitului, acidul peroxidisulfuric şi acidul lui Caro hidro- 
lizează. Acesta din urmă este descompus de apa oxigenată : 

1I 2 S 2 0 8 4- II 2 0 = H 2 S0 5 4- H 2 S0 4 H 2 S0 5 4- H 2 0 2 = H 2 S0 4 4- 0 2 4- H 2 0 

H 2 S0 5 4- HjO = H 2 S0 4 4- H 2 0 2 H 2 S 2 0 8 4- H 2 0 = 2H 2 S0 4 + 1/2 0, 
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Condiţiile electrolizei trebuie să favorizeze unele din aceste reacţii ca elec¬ 
troliza să se producă cu randament în apă oxigenată. Pentru ca hidro¬ 
genul să se poată degaja fără supratensiune se foloseşte ca anod platina 
la potenţial de 2 V. Catodul trebuie să reziste acidului sulfuric (Pb). Spre 
a evita o reducere catodică se foloseşte o diafragmă (Al, Sn). Baia trebuie 
răcită. Se utilizează acid sulfuric de densitate 1,3—1,45, o densitate de 
curent de circa 50—500 A/dm 2 , temperatura între 5 şi 8°C cu anod răcit 
in interior. Se adaugă electroliţi care să micşoreze hidroliza acidului lui 
Caro (HC1, IIF, HBr, la care se adaugă alte săruri ca cianuri etc.), şi să 
mărească potenţialul anodic. 

Electroliza sulfaţilor măreşte randamentul şi în special a sulfatului de 
amoniu care este mai solubil (soluţie 40%). Se utilizează sulfat acid de 
amoniu spre a evita reacţia secundară prin care se pierde electrolit : 

2(NH 4 ) 2 S0 4 + O auod = (NH 4 ) 2 S 2 0 8 + 2NH 3 + H 2 0 


(NII 4 ) 2 S0 4 + 1I 2 S0 4 - 2c = (NH 4 ) 2 S 2 0 8 + 2H+ 

Lucrînd cu catod de grafit înconjurat de o diafragmă de azbest se obţine 
un randament de 85% fără a se lua precauţii pentru menţinerea unei 
anumite temperaturi. Electrolitul se recuperează pe baza reacţiei : 

(XII 4 ) 2 S 2 0 8 + 2K1IS0 4 = (NH 4 ) 2 so 4 + II 2 S0 4 + k 2 s 2 o 8 

Totodată peroxidisulfatul de potasiu este puţin solubil şi se separă. încăl¬ 
zind peroxidisulfatul de potasiu şi injectînd vapori de apă în prezenţa 
acidului sulfuric se obţine apă oxigenată : 

K 2 S 2 0 8 + 2II 2 0 = 2KHS0 4 + II 2 0 2 

Metoda s-a simplificat preparînd direct peroxidisulfatul de potasiu : 
2KHS0 4 - 2e = K 2 S 2 0 8 + 2H+ 

Se poate lucra într-un circuit închis preparînd peroxidisulfat de amoniu 
şi liidrolizîndu-1 : 


(NH 4 ) 2 S 2 0 8 + 2H 2 0 = 2(NH 4 )HS0 4 + H 2 0 2 

Sulfatul acid de amoniu se introduce din nou în circuit. Se obţine curent 
o soluţie de 30% II 2 0 2 . 

Oxidoreducerea cliinonelor. Procedeul constă în liidrogenarea catali¬ 
tică a etilantrachinonei la chinliidronă şi apoi oxidarea acesteia în chinonă 
şi apă oxigenată (J. H. W a 11 o n şi G. W. F i 1 s o n — 1932). Reducerea 
se face în prezenţa nichelului Raney. Oxidarea are loc cu oxigen în mediu 
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de azot. Reacţiile au loc în,dizolvanţi organici. Procedeul a fost pus la 
punct în Germania (Oppau) între anii 1939—1945 : 


o OH 

w-/y'y> +e,H S -/y ! Y> 


! 

C U £ JJ _ 

- 5 I II I I +o ! - ta “" 


✓\/\/\ 

li 1+H.O, 


Etil-2-antrachinona este oxidată la 15°C de aer. Aceasta este solubilă iu 
benzen. Autracliinona este greu solubilă. Se lucrează cu un amestec de 
benzen şi alcooli, în care ambele substanţe sînt solubile. Rezultatul final 
al reacţiilor este cel al combinării unei molecule de hidrogen cu una de 
oxigen : 

H, + 0 2 =. H 2 O s d H = - 45 kcal 

Trebuie luate măsuri de precauţie, întrucît peroxizii organici care se for¬ 
mează sînt exploziei. Soluţia se spală cu apă în contracurent pentru a 
extrage apa oxigenată. Se obţine o soluţie 20% ll 2 0 2 . Randamentul de 
extracţie este 97 %. Soluţia de chinonă prelucrată intră din nou în circuit 
(U. Kopscli - 1953). 

Concentrarea şi purificarea apei oxigenate. 
Diagrama sistemului apă — apă oxigenată arată eă volatilitatea apei şi a 
apei oxigenate este destul de diferită, ceea ce face posibilă o concentrare 
prin distilare (fig. 94). Presiunea de vapori a apei oxigenate este mai mică 
decît a apei în condiţii de presiune şi temperatură egale. Prin concentrare 
în apa oxigenată se concentrează şi impurităţile nevolatile. Se utilizează 
o presiune de distilare de 50 mm ilg şi materiale de ceramică, cuarţ, aliaj 
Pe—Cr—Ni polizate. Coloanele sînt umplute cu inele P. Easchig din 
aceleaşi substanţe. Introducînd o cantitate mică de fosfat de amoniu 
(100 mg/l) ca stabilizator se obţine uşor concentraţia 99%. 

S-a utilizat metoda formării unui precipitat coioidal in soluţia apei 
oxigenate care absoarbe impurităţile (oxid stanic). Se pot electroliza 
impurităţile de metale grele sau se pot reţine acestea trecînd apa oxigenată 
printr-o răşină schimbătoare. 

Apa se separă prin cristalizare fracţionată, transformînd apa oxige¬ 
nată într-un monocristal. 

Apa oxigenată concentrată este un exploziv, mai ales în contact cu 
metalele. Se livrează astăzi în soluţii de concentraţie 80—90%. 
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Conservarea apei oxigenate. Pentru conservarea apei 
oxigenate se recomandă aluminiul care se pasivează în contact cu apa 
oxigenată, tantalul, sticlele cu bază de borosilicat, polietilena, teflonul 
policlorura de vinii. Sub formă solidă poate fi conservată prin absorbţie 
pe uree şi acid boric, tetraborat de sodiu etc. 



Proprietăţi fizice. Apa oxigenată pură se prezintă la temperatura 
obişnuită ca un lichid vîscos, incolor în strat subţire şi albăstrui în strat 
mai gros. 

Căldura de formare a apei oxigenate din elemente este negativă şi 
pornind de la apă căldura de reacţie este pozitivă : 

0 2 + H 2 = H 2 0 2 A H = - 33,59 kcal (gaz) 

H 2 0 + l/20 2 ±=5 H 2 0 2 AH = 23,17 kcal (soluţie) 

Deci apa oxigenată se găseşte în stare de instabilitate chimică în raport 
cu apa la temperatura ambiantă şi se descompune spontan mai mult sau 
mai puţin lent în apă şi oxigen. Aceasta explică faptul că nu se pot obţine 


Tabelul 53. Proprietăţile fizice ale apoi oxigen ii te 


Proprietatea 

Valoarea 

Densitatea la — 20°C, g • cm -3 

1,71 

Densitatea la 0°C, g - cm - 3 

1,1709 

Punctul de topire, °C 

-0,43 

Punctul de fierbere, °C 

150,2 

Temperatura critică°C 

459 

Indicele de refracţie la 25°C, nj) 

1.4067 

Constanta dielectrică la 20 ; C, s 

73.2 

Momentul de dipol. D 

2,1 

Conductivitatea, fi -1 •cin -1 

0,4 • 10- G 

Potenţialele standard, V : 


I1 2 0, = 0 2 -f 2H+ + 2e 

0,693 

2H 2 6 = H 2 0 2 + 2H+ -f 2c 

-1,76 
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pe cale chimică decît soluţii diluate, că trebuie să se lucreze la o temperatură 
joasă şi că apa oxigenată este un agent oxidant foarte energic. Punctul 
de fierbere (tabelul 53) al apei oxigenate nu se măsoară direct, deoarece ea 
se descompune începînd de la circa 90°C. Apa oxigenată este diamagnetică. 

Structura apei oxigenate a fost multă vreme studiată. Au fost pro¬ 
puse structuri de tip A : 


ii-o—o-h 

.. 

x o-o. 

■■ - 


H. .. ../» 

\ 0-0 


\o-6. 


H 


dintre care primele în trei plane şi ultima in două plane ; şi structuri de 
tip B : 

H. . H. 

>0: fO:] şi )0 : 

\V II'' | 

■o- 


dintre care a doua în două plane. Descompunerea apei oxigenate pledează 
pentru o structură de tip ./> : 



H\ 

0 = >0 + 

H' 


1 / 20 , 


Peroxizii organici nu formează eteri şi alcooli, ceea ce indică formule 
de tip A. Proprietăţile constitutive ca : refracţia moleculară, parachorul, 
susceptibilitatea magnetică, momentul de dipol au fost interpretate în 
favoarea formulelor de tip B, iar rotaţia magnetică şi susceptibilitatea 
magnetică în favoarea celor de tip A. Consideraţii teoretice au eliminat 
formulele de tip B întrucît s-a calculat pentru energia legăturii 0—0 
valoarea 0,58 kcal/mol (I. A. Kazarnovskii — 1930). Şi din poten¬ 
ţialul de ionizare se trage concluzia că formula 
H\ 

-0—0 nu poate să existe (A. J. 13. Eo- 

h/ 

bertson — 1952). Spectrele în infraroşu şi 
JRaman au furnizat datele (W. G. Penney 
şi G. B. M. Shutherland — 1934) indi¬ 
cate în fig. 95. Unghiul de circa 90° rezultă 
din faptul că orbitalii n ai oxigenului sînt 
dirijaţi în această direcţie (E. Spitalskii, 
1930). Valorile exacte s-au calculat din spec- 



B. A. K o n o v a 1 o v a 


tru. Nu există rotaţie liberă în jurul legăturii O—H. 

Apa oxigenată cristalizează în sistemul pătratic. în cristalul de apă 
oxigenată, distanţa O—H—O între atomii de oxigen a două molecule 
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este 2,78 Â care corespunde la o legătură de hidrogen. Deci în cristal, 
coeziunea este asigurată prin legături de hidrogen (S. C. Abrahams, 
R. L. C o 11 i n, W. N. L i p s c o m b — 1951). Parachorul, con¬ 
stanta dielectrică, regula lui F. Trouton, entropia de vaporizare de 
26,6 cal *grd _1 -mol -1 , diferenţa între spectrele infraroşii ale lichidului şi ga¬ 
zului reflectă o asociere prin legături de hidrogen. Circa 20—30% din legă¬ 
turile de hidrogen se rup la topire. Energia legăturii de hidrogen este circa 
3,8 kcal. în stare gazoasă, apa oxigenată nu este asociată. Soluţiile apoase 
ale apei oxigenate prezintă proprietăţi care nu pot fi calculate din cele ale 
componenţilor prin aditivitate. Volumele parţial molare, căldurile spe¬ 
cifice nu concordă cu cele calculate prin aditivitate. 

Apa oxigenată este un acid slab, a cărui constantă de disociere este 
2,24 • IO -12 la 25°C. Avînd în vedere constanta sa dielectrică mare şi con- 
ductibilitatea sa, este probabil că se ionizează în modul următor : 

h 2 o + h 2 o 2 [H 3 0]+ + [o 2 hj- 

Apa oxigenată are putere dizolvantă faţă de săruri şi ionizantă compara¬ 
bilă cu a apei. 

Cu apa, apa oxigenată se amestecă în orice proporţie. Apa oxigenată 
formează cu apa un compus definit H 2 0 2 -2H 2 0 (48,57% în H 2 0 2 ) care 
se topeşte la —52°C. După cum rezultă din coeficienţii de repartiţie chi- 
nolina este un bun dizolvant (apă oxigenată : chinolină 1 : 0,276). Apa 
oxigenată este solubilă în alcool, pe cînd cu eterul prezintă un punct de 
demixtiune la 80°C. Amoniacul se dizolvă în apa oxigenată formînd o 
combinaţie H 2 0 2 -KH 3 care se topeşte la 24,5°C. 

Proprietăţi chimice. Proprietăţile oxidante ale apei oxigenate sînt 
foarte puternice şi cele reducătoare foarte slabe. Proprietăţile oxidante 
in soluţie acidă şi respectiv bazică sînt reprezentate de reacţiile : 

2H 2 0 = H 2 0 2 + 2H+ +2e E° = - 1,76 V 

3HO~ = HO" -1- H 2 O â + 2e E> = 0,87 V 

iar cele reducătoare în cele două medii, de reacţiile : 

H 2 0 2 - 2H+ + 0 2 + 2e E 3 =[- 0,693 V 

HO“> H07 = 0 2 + H 2 0 + 2e E 3 = 0,084 V 

Apa oxigenată poate fi deci un oxidant atît în mediu acid cît şi în mediu 
bazic. Un exces de apă oxigenată oxidează iodul în acid iodic : 

I 2 + 5H 2 0 2 = 2HIO a + 4H 2 0 

Reaeţioneazăjcu hidracizii conform reacţiei generale : 

2HX + H 2 0 2 = X 2 + 2H 2 0 

în mediu acid, iodurile sînt oxidate. în mediu alcalin are loc o reducere 
a iodului. Apa oxigenată transformă arsenul în acid arsenic, borul în acid 


21 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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boric. Oxidează argintul la oxid de diargint, selenul la dioxid de selen, 
reniul la heptaoxid de direniu, toriul la heptaoxid de ditoriu, titanul la 
trioxid de titan şi zincul la oxid de zinc. Apa oxigenată acţionează asupra 
unor oxizi inferiori transformîndu-i în oxizi superiori (As 2 0 3 ->As 2 0 5 , 
Bi 2 0 3 ->Bi 2 0 4 ), pe cînd cu alţi oxizi formează peroxiacizi sau peroxisăruri : 

so 3 + h 2 o 2 = h 2 so 5 

Reacţiile cele mai interesante sînt cele cu elementele grupelor IV, V, şi VI 
principale. Compuşii respectivi sînt coloraţi şi servesc la recunoaşterea 
apei oxigenate. Astfel, soluţiile de dioxid de titan în acid clorhidric sau 
acid sulfuric formează cu apa oxigenată o coloraţie galbenă care este 
atribuită formării unui peroxiacid caracteristic atît pentru apa oxigenată 
cît şi pentru titan (M. E. Rumpf - 1937) : 

f ( ? H)s 1 

[Ti(OIl) 6 ] H 2 + H 2 0 2 ±=+ [.Ti-O-OH |h 2 + H 2 0 
sau 


Ti (S0 4 ) 2 + 4H 2 0 2 = Ti (OOH ) 4 + 2H 2 S0 4 

Cu oxitriclorura de vanadiu formează un compus roşu cu formula V0 2 C1 3 , 
care este un peroxid, iar cu vanadaţii în soluţie foarte acidă formează 
peroxivanadaţi roşii ca cireaşa care pot fi extraşi în eter. în soluţie acidă 
dicromaţii sînt oxidaţi la peroxicromaţi de culoare albastră violetă : 

K 2 Cr 2 0 7 4- 5H 2 0 2 = K 2 Cr 2 0 12 + 5H 2 0 

Aceştia pot fi stabilizaţi prin extragere în eter în care coloraţia este mai 
intensă. Apa oxigenată atacă acidul clorosulfonic formînd acid peroxi- 
disulfuric : 


2 HCISO 3 + 1I 2 0 2 = 2HC1 + h 2 s 2 o 8 

Apa oxigenată atacă amoniacul cu explozie oxidîndu-1 la acid azotos sau 
acid azotic, atacă hidrogenul sulfurat oxidîndu-1 la sulf în soluţie acidă 
şi acid sulfuric în soluţie alcalină, oxidează hidrogenul seleniat la selen, 

NHj + 3H 2 0 2 = IIN0 2 + 4H 2 0 
Ii 2 S + H 2 0 2 = S + 2H 2 0 

arseniţii, seleniţii, sulf iţii, fosfiţii, sînt oxidaţi în soluţii acide la arsenaţi, 
sulfaţi, selenaţi şi fosfaţi. Acidul azotos este oxidat la acid azotic, acidul 
sulfuros la acid sulfuric : 


H 3 As0 3 + H 2 0 2 = H 3 As0 4 + h 2 o 
h 2 so 3 + h 2 o 2 = h 2 so 4 + h 2 o 
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Apa oxigenată oxidează dioxidul de azot la trioxid de azot, hidrazina la 
acid azothidric, hidroxilamina la acid azotic : 

(NH 2 0H) 2 H 2 S0 4 + 6H 2 0 2 = 2HNOj + 8H 2 0 + H 2 S0 4 

Sărurile de staniu (II) sînt oxidate la săruri de staniu (IV), sărurile de 
ceriu (III) la săruri de ceriu (IV) în mediu alcalin, sărurile de fier (II) la 
săruri de fier (III) : 

2FeS0 4 + H 2 S0 4 + H 2 0 2 = Fe 2 (S0 4 ) 3 + 2H 2 0 
Sulfura de plumb neagră este transformată în sulfat de plumb alb : 

PbS + 4Il 2 0 2 = PbS0 4 + 4H 2 0 

Apa oxigenată atacă metalele alcaline şi alcalino-pămîntoase formînd 
peroxizi. Dizolvă cobaltul, nichelul, aurul. 

Există o serie de reacţii de oxidare în soluţie alcalină. Astfel, de exem¬ 
plu, sărurile manganului divalent. sînt oxidate la Mn0 2 *H 2 0 : 

Mn 2 + + 2HO- + H 2 0 2 = Mn0 2 • H 2 0 + H 2 0 

Sărurile cromului trivalent sînt oxidate la cromaţi, sărurile de uranil la 
peroxiuranaţi etc. 

Apa oxigenată poate îndeplini rolul de reducător în anumite reacţii. 
Astfel, L. J. T h 6 n a r d (1819) a observat că oxidul de diargint brun 
este redus de apa oxigenată la metal negru fin divizat : 

Ag 2 0 + H 2 0 2 = 2Ag + H 2 0 + O» 
în mod analog sînt reduşi oxizii de aur : 

Au 2 0 3 + 3H 2 0 2 = 2Au + 3H 2 0 + 30 2 

Dioxidul de plumb este redus la monoxid de plumb : 

PbO, + H 2 0 2 = PbO + h 2 o + o 2 

în soluţie acidă atacă clorul şi bromul cu degajare de oxigen şi formare de 
hidracid. în soluţie de hidroxid de potasiu apa oxigenată reduce clorura 
de argint la argint metalic (M. K 1 e i n s t u c k—1918) : 

2AgCl + li 2 0 2 + 2KOH = 2Ag + 0 2 f 2KC1 + 2H 2 0 

în soluţie acidă (H 2 S0 4 15%) permanganatul de potasiu este redus de 
apa oxigenată la sarea manganului divalent, soluţia decolorîndu-se. Reac¬ 
ţia serveşte la determinarea volumetrică a celor doi compuşi (M. Rer t- 
h e 1 o t — 1880) : 

2KMn0 4 -f 3H 2 S0 4 + 5H 2 O a = IC 2 S0 4 + 2MnS0 4 + 8H 2 0 + 50 2 

Tot în soluţie acidă, dioxidul de mangan este redus la o sare a manga¬ 
nului divalent : 


Mn0 2 + H 2 S0 4 + H 2 0 2 = MnS0 4 + 2H 2 0 + 0 2 
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în mod analog apa oxigenată reacţionează ca reducător asupra soluţiilor 
de clorură de var, hipocloriţi şi hipobromiţi : 

CaOCl 2 H 2 0 2 = CaCI 2 + H 2 0 + 0 2 
KCIO -f H 2 0 2 = KC1 + H 2 0 + 0 2 
NaBrO + H 2 0 2 = NaBr + H 2 0 + 0 2 

în soluţie alcalină, hexacianoferatul (III) de potasiu este redus la hexa- 
cianoferat (II) de potasiu (E. Lenssen — 1860) : 

2K 3 [Fc(CN) 6 ] + 2KOH + H 2 O a = 2K 4 [Fe(CN) 6 ] + 2H,0 + 0 2 

în soluţie acidă, hexacianoferatul (II) de potasiu este oxidat la hexacia- 
noferat (III) de potasiu (M. P r u d’h o m m e — 1904) : 

2I\ 4 [Fe(CN)el + H 2 O a = 2K 3 [Fe(CN) 6 ] + 2KOH 

Mecanismul reacţiilor în care este implicată apa oxigenată s-a expli¬ 
cat ţinîndu-se seama de influenţa distribuţiilor electronice, de ruperea 
legăturilor cu formare de ioni, de procese cu transfer de electroni, de reacţii 
intermediare în care intervin ioni sau radicali (HO, HO“, H0 2 , 0 2 H~) fără 
ca teoriile să poată prevedea mecanismul sau să clasifice reacţiile fără ambi¬ 
guitate (M. G. Evans, N. S. Hush, N. Uri — 1962). 

Apa oxigenată este un acid dibazic foarte slab. în stare pură nu înro¬ 
şeşte hîrtia de turnesol. Formează două feluri de săruri, după cum sînt 
înlocuiţi, unul MH0 2 sau ambii atomi de hidrogen M 2 0 2 . în acest sens 
s-au putut prepara compuşii : îTH 4 0 2 H, (îsH 4 ) 2 0, K0 2 H, îîa0 2 H. 

Apa oxigenată participă la reacţii cu transfer al grupei peroxi : 

Ca(OH) 2 + H 2 0 2 = Ca0 2 + 2H 2 0 

Aceste săruri ale apei oxigenate se numesc) peroxizi. Ele conţin ionul 0|“ 
[Li 2 0 2 , Na 2 0 2 , Rb 2 0 2 , Cs 2 0 2 , (NH 4 ),0 2 , Ca0 2 , Sr0 2 , Ba0 2 , A0 3 -2H 2 0(A = Ti/Zr, Hf, Th)J 

Ionul 0 2 " este conţinut în superoxizi (Na0 2 , K0 2 , Eb0 2 , Cs0 2 ) care derivă 
de la acidul necunoscut HO a (A. P. Purma - 1955). 

Apa oxigenată formează compuşi de adiţie cu un număr mare de 
săruri şi din acest punct de vedere se aseamănă cu apa, hidracizii şi amo¬ 
niacul care au de asemenea o constantă dielectrică mare. în acest sens, 
în următoarele săruri prezintă o analogie cu apa de cristalizare : 

(KH 4 ) 2 S0 4 - H 2 0 2 ; 2Na 2 C0 3 • 3H 2 0 2 ; Na,0 2 • fH.0 2 ; Na 2 0 2 • 4H 2 0 2 • 2H 2 0 ; 

Na 2 S0 4 • H 2 0 2 • 9H 2 0 ; Na,HF0 4 ■ H 2 0 2 ; Na i P 2 C, ■ 3H 2 0 2 ; K 2 C0 3 • 2H 2 0 2 

Apa oxigenată mai formează combinaţii de adiţie cu unele substanţe 
organice, dintre care mai importantă este cea cu ureea : CO(NH 2 ) 2 -H 2 0 2 . 
Această substanţă se prezintă în formă cristalină. Compusul stabilizat 
cu urme de acid citric se cunoaşte în comerţ ca hiperol, perhidrit sau orti- 
zon. Prin dizolvare în apă pune în libertate apă oxigenată. 
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Apa oxigenată reacţionează cu alcooli polihidroxilici ca : glicolul, 
glicerina, manita etc., în prezenţa sulfatului de fier divalent, transformîn- 
du-le în aldehide. Acidul oxalic este transformat în dioxid de carbon : 

c 2 o 4 h 2 + h 2 o 2 = 2C0 2 + 2H s O 

S-au preparat şi derivaţii organici ai apei oxigenate : C 2 H 5 0 2 H şi (0 2 H 5 ) 2 O. 
Aceştia sînt esteri etilici ai apei oxigenate. Peroxidul de etil fiind exploziv 
a provocat accidente în cazurile în care apa oxigenată se concentra în 
prealabil prin extragere cu eter. 

Descompunerea apei oxigenate. Descompunerea apei oxigenate după 
reacţia : 

li 2 0 2 = II 2 0 -f l/20 a Ml = 21,7 kcal 

care deranjează conservarea sa şi este utilă pentru producerea oxigenului de¬ 
pinde de natura suprafeţei de contact, de mediul de reacţie, de tempera¬ 
tură, presiune etc. Descompunerea apei oxigenate în fază gazoasă are loc 
pe pereţi, în fază eterogenă. Pasivînd pereţii cu acid boric poate avea. 
loc o descompunere şi în fază omogenă. Condiţiile experimentale fac să 
varieze mecanismul de reacţie în limite largi. Descompunerea fiind exo- 
termă tinde să se accelereze de la sine şi poate deveni explozivă dacă apa 
oxigenată este concentrată. Soluţia diluată este relativ stabilă şi poate 
fi păstrată. 

Acţiunea căldurii şi a luminii accelerează descompunerea apei oxige¬ 
nate. Explozia apei oxigenate are loc pentru presiuni şi temperaturi bine 
definite (fig. 96) (D. H. V o 1 m a n — 1951). 

Mecanismul exploziei s-a explicat printr-o 
reacţie în lanţ, în care intervin radicali OH 
nedetectaţi decît în reacţia fotochimică, 
însă probabili, deoarece ruperea legăturii 
peroxidice necesită 53 kcal, pe cînd a legă- ^ 
turii O—H necesită 90 kcal : 5 100 

i 

II 2 0 2 = 20H § 

§ 

OII + H 2 0 2 r= II0 2 + II 2 0 

no 2 + h 2 o 2 = oh + h 2 o + o 2 

Reacţia se întrerupe prin recombinarea ra¬ 
dicalilor de acelaşi tip sau de tip diferit Temperatura,°C 

pe perete cu formare de apă, apă oxigenată Fi 8- 96 

şi oxigen. 

în fază lichidă, apa oxigenată se descompune termic şi catalitic. 
Această descompunere a apei oxigenate explică acţiunea catalizatorilor 
care nu fac altceva decît accelerează descompunerea sa. Ea explică şi 
proprietăţile oxidante, deoarece descompunerea are loc cu cedare de oxi- 
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gen şi energie. Ionii metalelor trivalente (Al 3+ , Fe 3+ care trebuie eliminaţi 
la prepararea H 2 0 2 ) şi sărurile hidratate de cupru, cobalt, plumb, mangan 
(oxilita conţine săruri de cupru) accelerează descompunerea. Plumbul 
pare a fi catalizatorul cel mai activ. Substanţe ca acidul azotic, acetatul 
de mangan sînt de asemenea foarte active. 

Metalele fin divizate, mai ales în stare coloidală (Pt, Au, Ag) şi unele 
substanţe organice (sîngele, hemoglobina, hemina, colesterina) activează 
descompunerea apei oxigenate. 

După G. Bredig (1899—1911) un atom gram de platină coloidală 
diluat la 70 milioane litri poate accelera descompunerea apei oxigenate 
de circa un milion de ori. Acţiunea platinei coloidale s-a comparat cu cea 
a fermenţilor organici, motiv pentru care platina coloidală a fost numită 
ferment anorganic. 

Aceasta se datoreşte prezenţei în sînge a unor enzime care din cauza 
acţiunii de descompunere a apei oxigenate se numesc catalaze. Aceste 
combinaţii puţin stabile şi în cantităţi mici au în organism un rol asemă¬ 
nător celorlaţi catalizatori. Analogia care se face între catalaze şi platina 
coloidală reiese din faptul că sînt „otrăvite” de aceleaşi substanţe : HCN, 
KCN, 00, I 2 , H 2 S, CS 2 , AsH 3 , PH 3 etc. Se admite că suprafeţele acestor 
catalizatori reţin mai uşor aceste otrăvuri, deplasînd de pe suprafaţă 
substanţele ce urmau a fi catalizate, astfel încît nu mai poate interveni 
influenţa forţelor de suprafaţă. 

Peroxidaza este un ferment care acţionează specific asupra apei oxi¬ 
genate. Sub acţiunea ei apa oxigenată cedează un oxigen numai în pre¬ 
zenţa unor substanţe oxidabile. Şi alcaliile descompun apa oxigenată. 
Tamman susţine că de fapt impurităţile din baze acţionează. Meca¬ 
nismul de descompunere (J. H. Baxendale, Advances in Catalysis — 
1952), rolul catalizatorilor şi al promotorilor au fost interpretate în mod 
contradictoriu (E. B. Maxted idem 1952). 

Descompunerea fotochimică a apei oxigenate cu radiaţii de lungimi 
de undă sub 3 800 Â depinde de concentraţie şi de impurităţi. Mecanismul 
este cel al descompunerii termice. J. P. H u n t şi H. T a u b e (1952) 
consideră că în acest caz intervine şi un oxigen atomic ce apare în reacţiile : 

h 2 o 2 + /iv = h 2 o + o 
o + h 2 o 2 = ou + ho 2 

20H = 11 2 0 + O 

Descompunerea fotochimică este inhibată de substanţe ca : clorura de 
sodiu şi potasiu, acidul sulfuric, acidul tartric, acetic etc. Apa oxigenată 
este descompusă de radiaţiile a, (3, y, de neutroni şi de electroni într-un 
mod analog cu radiaţiile ultraviolete. 

Stabilizarea apei oxigenate. Apa oxigenată este cu atît mai stabilă cu 
cît este mai pură (E. G. Clayton — 1915). Stabilitatea ei este mai mare 
în apa special purificată, mai mică în cea distilată şi mult mai mică în 
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cea naturală. Apa oxigenată de puritate 99,0% poate fi conservată circa 
1 an la 30°C într-o sticlă de borosilicat, perioadă în care se descompune 
0,5—1%. O astfel de apă oxigenată pură nu se fabrică. Pentru acest motiv 
se caută stabilizatori. 

Apa oxigenată este stabilizată de substanţele cele mai diverse : 
staniu coloidal, dioxid de staniu, un amestec de stanit şi pirofosfat diso- 
dic, amestec de cloruri, 8-hidroxichinoleină, a-nitrozo-J3-naftol, proteine, 
dioxan, antipirină, fenacetină, acid fosforic, acid barbituric, acid uric, 
ioni de hidrogen. Este probabil că aceşti stabilizatori acţionează comple- 
xînd metalele grele, eventual prezente, care ar fi catalizatori pozitivi. Cu 
acid barbituric este de obicei stabilizat perhidrolul comercial. Drept sta¬ 
bilizatori împotriva fotolizei s-au folosit baze Ca(OH) 2 , Ba(OH) 2 ), acizi 
(H 2 S0 4 , H 3 P0 4 ), săruri (NaCl, KN0 3 ) şi substanţe organice (acid tartric, 
acetic, fenol, acid benzoic etc.). 

Recunoaştere şi determinare. Peroxicompuşii pun în libertate iodul la 
temperatura obişnuită dintr-o soluţie neutră de K1 30%. Peroxidul de 
dihidrogen şi compuşii săi de adiţie nu dau această reacţie. Acidul titanic 
în mediu acid dă o culoare galbenă-oranj, dicromatul de potasiu în 
prezenţă de difenil-carbazidă în mediu acid dă o coloraţie roşie violacee, 
iodura de potasiu în prezenţă de amidon dă o coloraţie albastră etc. Apa 
oxigenată se poate determina manganometric pe baza reacţiei : 

2K.Mn0 4 + 5H,G 2 + 3H,S0 4 - K.,S0 4 + 2MnS0 4 + 8H a O + 50 2 

S-a dovedit în acest caz cu 18 0 că întreaga cantitate de oxigen provine 
din apă oxigenată. Formarea unui acid peroxicromic colorat în albastru, 
care se poate extrage în eter, este foarte sensibilă. Se mai poate determina 
iodometric pe baza reacţiei : 

2K1 + H 2 0 2 + I1 2 S0 4 = I 2 +K 2 S0 4 + 2H 2 Q 


Apa oxigenată se poate determina gaz-volumetric provocîndu-i descom¬ 
punerea cu un catalizator şi măsurînd volumul de gaz dezvoltat. 

Manipularea apei oxigenate. Apa oxigenată diluată (sub 35%) este 
inofensivă în ce priveşte riscul exploziei şi al rănirilor. Cea concentrată 
provoacă răni aseptice. Se recomandă spălarea imediată cu apă multă. 
Este necesar să se protejeze pielea cu mănuşi, ochii cu ochelari, să se evite 
contactul cu materiale inflamabile şi cu metalele care sînt catalizatori de 
descompunere. Hainele să fie stropite cu o soluţie ignifugă. 

întrebuinţări. Apa oxigenată, agent decolorant al grăsimilor şi uleiu¬ 
rilor, mai scumpă decît clorul şi hipocloriţii, dar mai indicată din cauza 
uşurinţei în manipulare şi a protecţiei materialelor, se foloseşte la albirea 
bumbacului, inului, iutei, lînei, blănurilor, mătăsii, fibrelor din celuloză, 
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părului şi oricărei materii organice. Se foloseşte la distrugerea excesului 
de clor în băile de albire. 

Se foloseşte drept carburant în spaţiul interstelar în concentraţie de 
85— 90% şi sub apă, deoarece 2 1 de apă oxigenată dezvoltă în condiţii 
normale 1 m 3 de oxigen. Descompunîndu-se în apă şi oxigen este şi un 
agent propulsor folosit în proiectilele V 2 şi V 2 germane, în rachete, în heli¬ 
coptere, în submarine. Amestecul combustibil se realizează cu nitrometan 
sau metanol. Flacăra camerei de combustie este în primul caz 2543°C. 

Dat fiind faptul că dezvoltă gaz la descompunere se utilizează la 
fabricarea matei ialelor poroase : cauciuc, ciment etc. 

Apa oxigenată produce radicali liberi in reacţiile de polimerizare a 
stirenului, acetatului de vinii, metacrilatului de metil. Se foloseşte în 
chimia preparativă organică şi anorganică pentru obţinerea peroxizilor 
şi peroxisărurilor. Este folosită ca mijloc oxidant în chimia organică şi la 
distrugerea substanţelor organice în analiza chimică. 

Apa oxigenată este un antiseptic puternic. Serveşte ca peroxid la 
prepararea pastelor de dinţi, în cosmetică etc. Combate ulcerul stomacal, 
cangrenele gazoase, inflamaţiile pielei şi ale mucoaselor etc. Are acţiune 
conservatoare asupra alimentelor şi băuturilor. 

S-a propus să fie folosită la recondiţionarea picturilor care sub influenţa 
hidrogenului sulfurat au format sulfură de plumb. Sub acţiunea apei 
oxigenate această sulfură se transformă în sulfat de plumb alb. 


PEROXICOMBLNAŢII 


Peroxidul de hidrogen formează cu numeroase corpuri produşi de substi¬ 
tuţie (peroxicompuşi) şi compuşi de adiţie (peroxihidraţi). Prefixul „per” 
s-a introdus în chimie pentru a indica starea superioară de valenţă a unui 
element. în acest sens toţi oxizii .Na 2 0 2 , BaO z , Mn0 2 , Pb0 2 etc. sînt nişte 
peroxizi. Se ştie astăzi că unii dintre aceştia nu dau apă oxigenată cu acizi. 

Astăzi compuşii care conţin în moleculă grupa —O—O— asemănător 
apei oxigenate se numesc peroxicompuşi (peroxisăruri, peroxiacizi, 
peroxizi). Denumirea de puncte „oxo” este rezervată grupei — O — care 
există de exemplu în H 4 P 2 0 7 . Formarea unui peroxicompus nu schimbă 
valenţa elementului, pe cînd trecerea de la un oxid la dioxid are loc cu 
variaţia valenţei (de exemplu Mn0 2 , Pb0 2 ) abstracţie făcînd de faptul 


că în aceşti dioxizi nu există grupa 


peroxi ca de exemplu în Ba 



în peroxidul de bariu poate fi vorba mai eurînd de o formulă Ba 2 + (0—O) 2 . 
O nomenclatură a derivaţilor apei oxigenate este dată în tabelul 54. 

Peroxiacizi şi peroxisăruri. Peroxiacizii şi sărurile lor se prepară 
prin electroliză sau prin acţiunea apei oxigenate asupra oxizilor, hidroxizi- 
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Tabelul 54. Peroxieompuşi 


Substituenţii 

Metalul 

Radicalul alcoolic 

Radicalii acizi organici 

Radicalii acizi minerali 

Derivaţi mono- 

Na-O-O-H 

ch 3 -o-o-h 

ch 3 co-o-o-h 

H0 3 S-0-0-H 

substituiţi 

Hidrogenopero- 

Hidrogenope- 

Acid peroxemono- 

Acid peroxomono- 


xid de sodiu 

roxid de metil 

acetic 

sulfuric 

H 2 0 3 P-0-0-H 
Acid peroxomono- 
fosforic 

0=B—0—0—H 
Acid peroxomono- 
boric 


£ 

1 

O 

1 

O 

1 

X 

CH 3 0-0-CH 3 

CH 3 C0-0-0- 

COCH 3 

HS0 3 -0-0-S0 3 H 

Derivaţi 

disubstituiţi 

Peroxid de sodiu 

/O 

Ba/ | 

X 0 

Peroxid de bariu 

Peroxid de 
dimctil 

Peroxid de 
diacetil 

Acid peroxodisul- 

furic 

h 2 po,-o-o- 

po 3 h 2 

Acid peroxodifosfo- 
ric 

H0 2 C —0—0 — 

co 2 h 

Acid peroxodicar- 
bonic 


lor, acizilor, clorurilor acide sau a unor săruri. Prin prima metodă se for¬ 
mează mai ales peroxieompuşi simetrici: 


2HS0 3 - O- -> 2[HS0 3 — O] HS0 3 - O - O - S0 3 H 


Prin a doua metodă pot apărea şi peroxihidraţi. Dintre aceştia se citează : 
Na 2 Si0 3 -H 2 0 -2H 2 0 2 , NaBO, -3H 2 0 H 2 0 2 ,Na 3 P0 4 -2H 2 0 2 , C0(îs T H 2 ) 2 -H 2 0 2 
şi Sr0 2 -2H 2 0 2 . Elementele din grupele principale ale sistemului 
periodic, manifestă o tendinţă mai pronunţată de a da peroxicombinaţii 
decît cele din grupele secundare. 

Metaboraţii trataţi cu apă oxigenată formează peroxieompuşi cărora 
li s-au atribuit structuri care depind de natura cationului : 


\ / 0< 


n roo 

M 2 (K,NH 4 ); 

Lho- 


>B/ *B< 


x ohJ 


\ / 
\B-0-B 

/ ^ 7*\ 

o-O 0-0 


M 2 (Li,Na); 
.001 


M 2 (Rb,Cs) 


I U-O 0-0 J 

Ceriul (III) şi ceriul (IV) formează peroxiacizi în reacţie cu apa oxige¬ 
nată la pH 5,8 — 9,0 : 


Ce(OH) 3 + H 2 0 2 = (H0) 2 Ce - O - OH + H 2 0 
3(HO) 2 Ce—O—OH + H 2 0 = 2(H0) 3 Ce-0-0H + Ce(OH) 3 



GRUPA A Vl-a PRINCIPALA 


Peroxicarbonaţii preparaţi prin electroliza carbonatului sau carbonatu- 
lui acid de potasiu la — 15°C sau prin acţiunea dioxidului de carbon asupra 
peroxizilor metalelor alcaline sau bariului se pot încadra în două tipuri 
derivate de la peroxiacizii HOOC— O—O— H şi HOOC—O—O—COOH. 

Prin acţiunea apei oxigenate asupra unei soluţii amoniacale de 
TiOS0 4 în alcool se formează un precipitat cristalin galben. în soluţii 
diluate apare o coloraţie galbenă sau brună. Se formează probabil 
(HO) 3 Ti—O—OH. S-a descris peroxihidratul (K0) 4 Ti.4H 2 0 2 .2H 2 0 incolor 
şi peroxisarea K 2 Ti0 2 (S0 4 ) 2 oranj. Se cunoaşre de asemenea un peroxi- 
acid al zirconiului şi hafniului (HO) 3 Zr—O—OH şi (HO) 3 Hf—O — OH. 
Prin acţiunea apei oxigenate asupra unei soluţii acide de sulfat de zirconiu 
se formează la 0°C un precipitat alb, de structură probabilă : 


o 

i 

o 


\y.r 


so/ 


o 

I 

Zr 


/ 

\ 


O 

o 


S-au descris de asemenea peroxihidraţii (KO) 4 Zr -4H 2 0 2 -2H 2 0 şi 
2Th0 2 -3H 2 0 2 1I 2 0. Se cunosc şi doi peroxiacizi ai fosforului: peroxi- 

monofosforic H 3 P0 5 sau (HO) 2 P —O—OH şi peroxidifosforie H 4 P 2 O s 

°v 

sau (HO) 2 P 5 ^ —O—O— P (OH) 2 . Există indicaţii că vanadiul, niobiul 
şi tantalul formează peroxiacizi. 

Cromul formează peroxicromaţi roşii cînd se tratează o soluţie alcalină 
de cromat sub 0°C cu H 2 0 2 30%. Structura acestora a fost formulată : 


o o 

X \ 

(KOO) 3 Cr -0-0- Cr(OOK) 3 

Peroxicroinaţii albaştri se obţin tratînd peroxicromaţii roşii cu un 
acid. S-a sugerat pentru aceştia structura : 

o-o o-o 

\ / \ / 

KO-Ci-O -O-Cr-OK 

/ \ / \ 

o-o o-o 


Cercetări asupra peroxicromaţilor albaştri demonstrează că aceştia nu sînt 
nişte peroxiacizi ci mai curînd un peroxid CrO s cu structura : 
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S-au descris peroxiacizii molibdenului : HO—O—Mo—OH şi H 2 Mo0 8 * 

/\ 

O—O 

Sărurile ultimului sînt colorate în roşu şi li s-a atribuit structura 
O—O 


KO—O—Mo—O—OK. în cazul wolframului s-a descris un acid analog 


O—O 

H,WO g . Se cunosc de asemenea peroxisărurile : K 2 Mo 2 O n , K 2 Mo 3 0 14 şi 
K 2 W 2 O n . 

Sulful formează de asemenea doi peroxizi: H 2 S0 5 şi H 2 S 2 O s . Tratînd 
azotatul de uranil cu apă oxigenată în mediu alcalin se formează peroxi- 
compuşi. Peroxidul U0 4 *2H 2 0 stabil în mediu neutru se descompune în 
mediu alcalin : 

3U0 4 + 4K0H = 2U0 3 + K 4 U0 8 + 2H 2 0 


S-au preparat şi peroxisărurile : K 2 U 2 O 10 şi K 2 U0 6 . 

Se cunosc acizii peroxiazotos şi peroxiazotic. 

Peroxizi. Aceste combinaţii se obţin prin oxidarea elementului, a unui 
oxid sau hidroxid inferior cu oxigen, apă oxigenată sau orice alt compus 
capabil să producă apă oxigenată. Metalele alcaline formează peroxizi 
M 2 0 2 şi superoxizi M0 2 . Ultimii descrişi altă dată ca M 2 0 4 sînt paramagne- 
tici şi conţin în reţea ioni M + şi Or. Litiul arde în exces de aer sau oxigen 
formînd Li 2 0 şi puţin Li 2 0 2 , sodiul formează exclusiv Na 2 0 2 . Celelalte 
metale alcaline în condiţii determinate formează M0 2 . Cu apa formează 
apă oxigenată : 

Na 2 0 2 + 2H 2 0 = 2NaOH -f H 2 0 2 


2K0 2 + 2H 2 0 = 2K0H + H 2 0 2 + 0 2 

Se cunoaşte şi peroxidul de hidrogen şi sodiu care rezultă în reacţiile : 


NaOC 2 H 5 + H 2 0 2 = NaOOH + C 2 H 5 OH 


Na 2 0 2 + C 2 H 5 OII = NaOOH + NaOC 2 H 5 

Acesta reacţionează cu apa oxigenată formînd peroxihidraţi : 

(NaOOH) 2 • H 2 0 2 ; (KOOH) 2 • 3H 2 0 2 ; (KOOH) 2 • H 2 0 2 

S-au obţinut de asemenea peroxizi ai cuprului cu compoziţie între 
Cu 2 0 3 şi Cu0 2 şi de asemenea AgO—OAg. 

Cei mai cunoscuţi peroxizi sînt, cei ai metalelor alcalino-pămîntoase : 
Ca0 2 , Ca0 2 *8H 2 0, Sr0 2 , Ba0 2 . Un mecanism probabil de formare este 
dat de reacţia : 

2Ba(OH) 2 + 0 2 = 2Ba0 2 + 2H 2 


Peroxidul de zinc Zn0 2 - 1/2H 2 0 se obţine tratînd oxidul de zinc cu apă 
oxigenată. Multe peroxicombinaţii descrise în literatură sînt nesigure. 
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APA 

Timp de multe secole apa a fost considerată ca un element. Abia în anul 
1781, îi. Cavendish a arătat că se formează prin explozia unui 
amestec de hidrogen şi oxigen. Experienţa a fost repetată în anul 1783 
de A. L. Lavoisier care a realizat pentru prima dată sinteza cantita¬ 
tivă a apei şi a descompus-o trecînd vaporii săi peste fier înroşit. Compoziţia 
în greutate a fost determinată de G. M o n g e (1786), J.J. Berzelius 
şi P. L. Dulong (1820) iar în volume de J. L. G a y L u s s a c şi 
A. von Humboldt. 

Apa naturală constă în amestecul speciilor de izotopi lu O, 17 0, 1S 0, 
cu 1 11, 2 H şi 3 H. Combinarea acestora furnizează 18 specii de molecule 
de apă. Apa are un rol esenţial în întreţinerea vieţii. Fără apă nu ar putea 
exista viaţa şi industria. Pentru a se desfăşura în bune condiţii procesele 
vitale, omul adult are nevoie zilnic de minimum 800—900 cm 3 apă. 

Stare naturală. Cantitatea cea mai mare de apă este cuprinsă în mări 
şi oceane. Se cunoaşte mai puţin cantitatea de apă îmbibată în sol şi cea 
care circulă subteran. Apa este conţinută în minerale hidratate. 

în stare de vapori se găseşte în atmosferă care se condensează ca ceaţă 
sau nori şi se precipită ca ploaie, grindină şi furtună. La poli şi pe vîrful 
munţilor s-au acumulat mari cantităţi de gneaţă şi zăpadă. Mările ocupă 
361 milioane km 2 din totalul de 510 milioane km- a suprafeţei pămîntului. 
în mări există 1,4 • IO 12 tone de apă faţă de 6 • IO 21 tone greutatea 
pămîntului. Apa reprezintă 25% din greutatea pămîntului. în atmosferă 
există circa 50 — 70 • IO 12 tone apă ca vapori. 

Apa urmează un circuit în natură. Căldura solară evaporă apa mărilor 
şi oceanelor, rîurilor şi lacurilor. Vaporii mai uşori ca aerul se ridică în at¬ 
mosferă, se condensează ca nori, ceaţă şi brumă. Aglomerarea acestor 
picături condensate produce ploaie, grindină şi zăpadă. Apa migrează 
in natură de la părţile calde spre cele reci. Pe suprafaţa pămîntului cad 
anual 4,67 • 10 14 m 3 apă (J. M u r v a y — 1888). 

Apa de ploaie conţine oxigen, azot, anhidridă carbonică, carbonaţi, 
azotat şi azotit de amoniu şi urme de apă oxigenată, clorură de sodiu, 
săruri de calciu, magneziu, fosfaţi, iod, brom etc. Eecent s-a pus în evidenţă 
în apa de ploaie amoniac, oxizi de azot, clor, trioxid de sulf. Amoniacul 
provine din fermentaţii, oxizii de azot din descărcări electrice în atmosferă, 
acidul sulfuric din arderi, clorul din clorura de sodiu a mării antrenată 
de vînt. 

Apele izvoarelor şi rîurilor conţin şi mai multe impurităţi provenite 
din solurile prin care trec : sărurile de calciu, sodiu, magneziu şi mai puţine 
de aluminiu şi fier. Se recunosc carbonaţi, silice, cloruri, fosfaţi, săruri 
de amoniu, azotiţi şi azotaţi. 

Apa de mare conţine clorură de sodiu, săruri de magneziu, bromuri, 
săruri de potasiu. Oceanele conţin 33—37 g săruri la 1 kg apă, 39,5 g 
în Mediterană şi 7 g în Marea Baltică. Lacul Elton conţine 26,5% săruri, 
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Marea Moartă 19,2—25,9%, Marea Caspică 12,6—28,5%, Lacul Osven 7,2%, 
Marea Boşie 5,0—5,8%, iar restul oceanelor şi mărilor mai puţin. 

Vegetalele conţin 50—75% apă în greutate, corpul omenesc circa 70%, 
peştii pmă la 80% 3 şi anumite plante acvatice 95—99%. 

Cantitatea de apă din aer variază. Cind scade temperatura aerului, 
vaporii de ană devin saturaţi şi se separă ceaţa sau ploaia. 

-rpa izvoarelor conţine substanţe solide sau gazoase dizolvate din 
straturile pe care le străbate, în cantităţi uneori anormal de mari. Asemenea 
izvoare se numesc izvoare de apă minerală. Izvoarele termale conţin apă 
caldă piuă la circa 100°C. Există izvoare acide simple care conţin o canti¬ 
tate mare de dioxid de carbon şi puţine săruri (Dorna, Covasna), izvoare 
carbonice cu dioxid de carbon şi hidrogenocarbonaţi de sodiu, calciu şi 
magneziu (Borsec, Buziaş, Vilcele, Slănic), izvoare alcaline cu liidrogeno- 
caroonat de sodiu (Karlovy Vary, Vieby, Vitei), izvoare sărate cu peste 
15 g/l clorură de sodiu (Slănic, Oglinzi, Lacul Sărat, Ocna Sibiului etc.) 
izvoare amare care conţin sulfaţi de magneziu, sodiu şi uneori cloruri 
(Buda, Bâlţăteşti, Breazu, Amara), izvoare ieruginoase ce conţin peste 
6,01% carbonaţi de fier di şi trivalent (Slănic, Strunga, Spa, Marianske- 
Lazne), izvoare sulfuroase ce conţin sulfuri alcaline şi hidrogen sulfurat 
liber (Pucioasa, Govora, Olăneşti, Oâlimăneşti), izvoare iodurate (Vulcana, 
Govora) şi izvoare arsenicale (Dorna). 

Purificarea apei. Apele naturale sint un amestec omogen de apă pură, 
gaze şi săruri dizolvate, substanţe eoloidale organice, bacterii. Gazele 
dizolvate sint azotul, oxigenul, dioxidul de carbon, hidrogenul sulfurat 
(in unele ape minerale). Sărurile conţinute depind de straturile geologice 
prin care au trecut şi constau din cantităţi variabile din cationii Ca 2+ , Mg 2+ , 
Aii + şi anioni COI", HC0 3 ", SOI", CI", PO 2- . 

Prezenţa carbonaţilor acizi şi a sulfaţilor metalelor alcalino-pămin- 
toase constituie ceea ce se numeşte duritatea apei. Cu cit duritatea este 
mai mare cu atît apa este mai improprie pentru scopuri industriale. Nu 
poate fi întrebuinţată la spălat deoarece formează cu săpunul produşi 
insolubili şi săruri de calciu care nu fac spumă. Pătrunzind in fibrele 
ţesăturilor le murdăresc şi le dau un miros. Apa dură depune la evaporare 
săruri pe pereţii cazanelor, formind cruste rele conducătoare de căldură. 
Pereţii respectivi se supraîncălzesc şi deci se poate provoca explozia 
cazanului. In apa dură legumele nu fierb. Prezenţa clorurilor la cald are 
acţiune corosivă asupra metalelor, mai ales dacă ele sint aerate. 

Hidrogenocarbonaţii de calciu şi magneziu formează duritatea tempo¬ 
rară (apă calcaroasă), iar clorurile, azotaţii şi mai ales sulfaţii metalelor 
alcalino-pămîntoase constituie duritatea permanentă (ape selenitoase). 
Este necesar deci să se îndepărteze duritatea apei din motive industriale, 
biologice şi ştiinţifice.; 

O primă operaţie este filtrarea sau decantarea. Aceasta se favorizează 
ncţionînd asupra pH-ului sau amorsînd coagularea suspensiilor cu anumiţ 
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reactivi salini. Filtrarea se face de obicei prin straturi suprapuse de pietre 
sau nisip. 

Pentru scopuri alimentare este necesară sterilizarea apei care se reali¬ 
zează prin fierbere sau tratare cu ozon, clor, apă de Javel, cloramină etc. 
în cazul clorului se utilizează circa 0,1 mg clor la litru. Acţiunea razelor 
ultraviolete produce ca şi alţi reactivi distrugerea bacteriilor. 

Procedeul cel mai vechi pentru dedurizarea sau îndulcirea apei constă 
în precipitarea ionilor Ca 2+ şi Mg 2+ cu carbonat de sodiu, hidroxid de sodiu 
sau chiar cu hidroxid de calciu (II). Aceşti ultimi doi reactivi neutralizează 
acidul carbonic şi permit precipitarea parţială a ionilor Ca 2+ şi Mg 2+ . 
Primul reactiv permite eliminarea totală a ionilor Ca 2+ şi Mg 2+ din soluţia 
în prealabil neutralizată. 

Eliminarea cationilor şi anionilor rămaşi se face prin filtrare prin 
zeoliţi naturali sau artificiali numiţi permutiţi sau pe materiale de tipul 
substanţelor humice din sol sau pe răşini sintetice cu funcţiuni acide 
sau bazice. Aceşti schimbători de ioni sînt regenerabili (W. G. A d a m s 
şi W. C. Holmes 1915-1949). 

Permutiţii de tipul alumino-silicaţilor de sodiu notaţi Na 2 P, schimbă 
ionii de sodiu cu cei de calciu şi magneziu şi sînt regeneraţi cu o soluţie 
concentrată de clorură de sodiu, după reacţiile : 

Na 2 P + M 2 + Z=2 M + 2Na+ 

MP + 2NaCl Na 2 P + MC1 2 

O astfel de purificare lasă toţi anionii în apă, ceea ce este în continuare 
un pericol de coroziune. 

Schimbătorii de cationi sînt substanţe cu caracter acid, pe cînd cei 
de anioni introduşi după anul 1935 sînt substanţe cu caracter bazic. Ei 
acţionează astfel: 

«EH + M"+ JZZ? E„M + nH+ ; n'E'OH + A"' ;zz? E«,A -f n'(OH)" 

Turba, ligniţii, cărbunele activ, fenoplastele, produşii de polimerizare ai 
stirenului etc. care conţin grupe—SO a H, —C0 2 H, —OH(fenolic) pot avea 
rolul de schimbători de cationi. Aceleaşi macromolecule, dacă poartă 
grupe—NH 2 , sînt schimbători de anioni. 

Apa pură. Se poate obţine apă pură fie prin congelare, fie prin disti¬ 
lare. Prin congelarea unei ape nu prea impure se îndepărtează destul de 
bine clorurile şi sulfaţii. 

Distilarea se face într-un alambic cu refrigerent din materiale inataca¬ 
bile de aerul umed ce conţine dioxid de carbon, ca : argint, cupru, staniu 
pur. Alambicul este din sticlă Jena sau Pyrex. Se aruncă prima porţiune 
(25%) care conţine majoritatea dioxidului de carbon, amoniacului şi a 
substanţelor volatile. Se opreşte distilarea la 3/4. Materiile organice şi 
clorura de magneziu concentrate ar putea da amoniac şi acid clorhidric : 

MgCl 2 + 2H 2 0 iZZ? Mg(OH) 2 + 2HCI 
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Cu un adaos de permanganat de potasiu se distrug materiile organice 
(soluţie 4—5% KMn0 4 şi puţin NaOH). Se face o a doua distilare în 
prezenţă de sulfat acid de potasiu pentru a îndepărta amoniacul. 

Apa se poate purifica şi prin electroforeză care reţine greu silicea 
coloidală. 

Apa de conductibilitate. Apa distilată conţine dioxid de carbon şi are 
conductibilitatea — IO' 5 Q“ 1 *cm _1 , iar ~ 6. F. Kohlrausch 
şi A. Heidweiller (1894) au obţinut apă cu conductibilitatea 
X = 0,4 • IO -7 O -1 cm' 1 şi 0,8, prin cristalizare. 

Apa de conductibilitate se obţine prin distilare alternativă pe un 
amestec de permanganat de potasiu, acid sulfuric şi apă de barită pentru 
a fixa dioxidul de carbon, în aparatură specială (F. Rimattei — 
1927) construită din vase de platină sau cuarţ. Păstrarea se face tot în 
vase de platină sau argint. Vasele de sticlă impurifică apa deoarece cedează 
ioni HO~ proveniţi din silicatul de sodiu. 

Apa pură nu lasă reziduu la calcinare în capsulă de platină, nu se 
colorează cu sulfura de amoniu (lipsa Pb, Cu, Fe), nu precipită cu apa 
de var (lipsa C0 2 ), cu azotatul de argint (lipsa clorurilor), cu oxalatul 
de amoniu (lipsa calciului), cu diclorura de bariu (H 2 S0 4 şi S0 4 ' 2 ). 

Apa poate fi obţinută direct şi prin sinteză, din elemente. Un amestec 
format din două volume de hidrogen şi unul de oxigen poartă numele de 
gaz detonant. Lumina solară provoacă o combinare lentă în gazul deto- 
nant. O uscare puternică a gazelor face ca reacţia să nu aibă loc. La 
întuneric gazele nu se combină. Ridicarea temperaturii provoacă combina¬ 
rea după cum indică datele din tabelul 55. Viteza de propagare a explo¬ 
ziei gazului detonant este 2800 m/s. Temperatura atinsă este 2400 — 
3740°C şi presiunea în vasul închis 9,8 atm. 

Buretele de platină catalizează combustia lentă a hidrogenului cu 
oxigenul. Şi alte metale (Ir, Os, Pd, Ag, Cu, metale feroase) catalizează 
reacţia respectivă. Carbonul, piatra ponce, porţelanul, cristalul de stîncă, 
sticla, determină formarea apei la peste 350°C în gazul detonant. Prezenţa 
altor gaze în amestecul detonant modifică 
punctul de inflamabilitate şi condiţiile 
reacţiei. 

Cînd arderea hidrogenului în oxigen sau 
aer are loc de-a lungul unui tub vertical se 
produce un sunet intens ceea ce i-a conferit 
acestui fenomen numele de armonică chimică. 

Compoziţia apei. A. L. Lavoisier 
(1783) a arătat natura apei şi împreună cu 
M e u n i e r au stabilit compoziţia. A. C a- 
r 1 i s 1 e şi W. Nicholson (1800) au 
făcut electroliza şi au dat compoziţia în 


Tabelul 55. Formarea apei 
iu pazul delonaut 


Temperatura. 

°C 

Apit In amestec 

200 

0,12 

260 

1,6 

331 

9,8 

376 

25,1 

433 

39,8 

198 

56,4 

637 

85,6 

827 

96,1 
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volume. J. L Gay-Lussac şi A. von Humboldt (1805) 
au făcut sinteza eudiometrică confirmînd compoziţia. Ei au arătat că 
două volume de hidrogen se combină cu un volum de oxigen dînd două 
volume de vapori de apă. E. Key ser (1898) a făcut determinări asupra 
compoziţiei apei. Aparatul lui E. Keyser constă dintr-un tub interior, 

în care se pune paladiul ce 
absoarbe hidrogenul şi cata¬ 
lizează reacţia sa cu oxige¬ 
nul. Făcînd vid înaintea 
experienţei şi cîntărind va¬ 
sul cu şi fără hidrogen ab¬ 
sorbit, apoi cu oxigen şi în 
sfîrşit scoţînd paladiul şi cîn¬ 
tărind se poate determina 
cantitatea de apă formată. 

Proprietăţi fizice. Apa 
perfect curată este un lichid 
incolor, la temperatura obiş¬ 
nuită, inodor şi lipsit de 
gust. Cînd se găseşte în strat 
gros este colorată în albăstrui. 

G. Tammann (1909) 
lucrînd la presiuni de 3500 
atm/cm 2 şi P. W. B r i d- 
gman (1912—1950) lucrînd la presiuni pînă la 100 000 atm şi tem¬ 
peraturi cuprinse între — 75 şi -f- 370 C C au studiat sistemul gheaţă — apă 
— vapori de apă. Ei au studiat variaţiile presiunii, volumului şi temperatu¬ 
rii unei mase de lichid închisă într-un piezometru de oţel cu pereţi groşi. 


Tabelul 56. Densitatea ((hoţii 


Gheată 

i 

II 

1 

III 

v 

VI 

Densitatea 

0,917 

1,03 | 

1,04 

| 1,06 

| 1,09 



Din curbele care reprezintă variaţia presiunii în funcţie de temperatură 
(fig. 97) se deduc modificaţiile care apar. Există cinci forme de gheaţă. 
Gheaţa I sau obişnuită se topeşte la temperaturi din ce în ce mai mici, 
pe măsură ce creşte presiunea, deoarece are loc creşterea volumului. Are 
densitatea 0,9 (tabelul 56). Afară de aceasta există gheaţa II, III, V, VI 
şi VII, care sînt stabile la presiuni înalte şi sînt mai grele decît apa. Punctul 
triplu A are coordonatele P 4,594 mm Hg şi t 0,0074°C. în punctele 
A, B, C, D ,E, F, şi G coexistă trei faze. Fiind vorba de un singur compo- 
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nent, după legea fazelor, sistemul este zerovariant. Existenţa gheţii IV 
ar face ca în punctul F să coexiste patru faze ; aceasta, după legea fazelor 
ar implica un sistem — 1 variant ceea ce ar fi contrar legii fazelor. Pentru 
acest motiv se spune că existenţa gheţii IV ar fi un scandal termodinamic. 
Temperatura de topire a gheţii este aleasă ca punct zero al scării centi¬ 
grade a temperaturilor, în condiţii de presiune normală. Acesta scade puţin 
cu creşterea presiunii, se confundă practic cu punctul triplu. 

Densitatea apei este maximă la 4°C (0,9168). Solidificarea apei are loc 
cu creşterea volumului cu 1/11. Solidificarea în vase absolut pline produce 
spargerea acestora (conductele de apă). Duritatea gheţii este 1,5 în scara 
Mohs. Prin răcire lentă apa poate fi menţinută lichidă, adică în stare de su- 
pratopire, pînăla—38,5°C, mai ales prin ultrafiltrare şi prin iradiere cu ultra¬ 
sunete pentru a îndepărta germenii de cristalizare. Căldura specifică 
a gheţii creşte cu temperatura. Constanta dielectrică a gheţii este 3,26 
la — 18°C. 

Studiul cu raze X aiată că gheaţa are simetrie hexagonală (B. T 

B a r n e s — 1929). Structura sa 
aminteşte pe cea a tridimitului. Fie¬ 
care atom de oxigen este înconjurat 
de alţi patru atomi de oxigen în mod 
simetric. între doi atomi de oxi¬ 
gen se găseşte un atom de hi¬ 
drogen. Distanţa dintre doi atomi 
de oxigen este 2,78 A. Din cei 
patru atomi de hidrogen, doi 
aparţin moleculei centrale la dis¬ 
tanţa 0,99 Â şi alţi doi sînt la 
distanţa 1,77 Â (fig. 98). 

Se formează legături de hi¬ 
drogen care asigură stabilitatea 
edificiului cristalin. Asamblajul 
acesta este afinat. O moleculă 
gram de apă ocupă în gheaţă 
19,6 cm 3 , pe cînd o aranjare com¬ 
pactă de sfere cu raza moleculei de 
apă ar ocupa 9 cm 3 . Dacă edifi¬ 
ciul ar fi compact s-ar rupe le¬ 
găturile de hidrogen dirijate care 
Fig* 98 asigură coeziunea cristalului. Ghea¬ 

ţa este un edificiu cavernos, în 
golurile căruia se pot menţine prin forţe van der Waals molecule mai 
mici, formînd compuşi de inserţie cu formule definite după numă¬ 
rul de goluri ocupate. Din variaţia intensităţii razelor C. V. Baman 
s-a dedus modul în care are loc ruperea legăturilor de hidrogen cu tem» 



22 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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peratura (P. C. C r o s s, J. Burnhamşi P. A. Leighto n - 1937). 
Creşterea temperaturii produce ruperea legăturilor de hidrogen şi după 
punctul de topire densitatea creşte pînă cînd dilatarea termică întrece 
efectul ruperii legăturilor de hidrogen şi atunci densitatea scade. 

Apa are proprietăţi anormale faţă de combinaţiile cu hidrogenul 
ale elementelor vecine în sistemul periodic (tabelul 57). Densitatea apei 


Tabelul '>7. Punctele de fierbere şi de topire ale unor 
hidruri, °C 


Substanţa 

CH* 

NH S 

H.O 

HF 

Punctul ele topire 

— 184 

- 78 

0 

- 83 

Punctul de fierbere 

-164 

- 33 

100 

19,5 

Substanţa 

SiH 4 

ph 3 

h 2 s ; 

HC1 

Punctul de topire 

-185 

-133 : 

— 85 

-115 

Punctul de fierbere 

-112 

- 87 

- 61 

- 85 


nu scade progresiv cu temperatura ca La celelalte lichide, ci prezintă o 
valoare maximă la 4°C. Acest fenomen este deosebit de important, întruclt 
la scăderea temperaturii sub 4°C are loc îngheţarea ei şi gheaţa se ridică la 
suprafaţă. Dedesubtul ei, o pătură de apă face posibilă viaţa acvatică. 
Dacă gheaţa ar cădea la fund ar fi imposibilă dezgheţarea ei în timpul verii. 

Anomaliile apei au fost interpretate prin asocierea apei, prin legături 
de hidrogen mai tari decît forţele van der Waals. Asocierea este indicată 
de constanta Trouton (25,9), anormal de mare, şi de determinări de mase 
moleculare prin metoda crioscopică. 

H II 11 

I I 0,99 A I 

. ,.0-H_O-H_O —H... 

•<- 2,76 A — 1,77A— 

Moleculele de apă se aranjează in cristal tetraedric ca atomii de carbon 
în diamant (J. D. Bernal - 1933, L. Pauling— 1935). Legătu¬ 
rile între atomii de oxigen se fac prin atomi de hidrogen. Spectrul C. V. 
Eaman arată că o structură de acest tip, în care fiecare moleculă formează 
patru legături de hidrogen, există numai la temperaturi joase (—183°0). 
Ridicînd temperatura, o parte din legăturile de hidrogen se rup. Abia la 
40°C se crede că se rup jumătate din legăturile de hidrogen. La punctul 
de topire şi cel de fierbere se cere o energie suplimentară pentru a rupe 
şi legăturile de hidrogen. Pentru acest motiv, constantele respective ca şi 
căldura de vaporizare sînt anormal de mari. 

Densitatea mică a apei reflectă o structură afinată (număr de coordi- 
nare 4). Dacă moleculele apei ar fi aranjate compact ar avea numărul 
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de coordinare 12 şi densitate mult mai mare. Creşterea temperaturii 
deplasează moleculele din aşezarea lor, face edificiul mai afinat, densitatea 
scade. In apă, moleculele neasoeiate sînt, aşezate mai compact decît cele 
asociate prin legături de hidrogen. Ridieînd temperatura, legăturile de 
hidrogen se rup şi rezultă o contracţie de volum. între 0 şi 4°C contracţia 
depăşeşte dilatarea, volumul scade şi densitatea creşte. Peste 4°C dilataţia 
normală prezintă mare importanţă, de aceea densitatea scade. Densitatea 
apei la 4°C, în acord cu convenţia care serveşte ca bază a sistemului metric, 
este egală cu 1 sub presiune normală. 

Intervalul de temperatură în care există apa lichidă este anormal 
de mare, tot datorită existenţei legăturilor de hidrogen. Apa, omolog 
inferior al oxidului de metil în seria heterooxizilor ar trebui să fiarbă la 
— 63°C în loc de 100°C, cum rezultă din extrapolarea dreptei pe care se 
aliniază punctele de fierbere ale hidrogenului sulfurat, seleniat şi telurat. 
Hidrogenul sulfurat, seleniat, telurat sînt gaze, pe cînd apa este lichid 
pînă la 100°C. Constanta dielectrică mare (83), tensiunea superficială mare 
(73 dyn/cm faţă de 23 dyn/ein la CC1 4 ), scăderea mare a viscozităţii la 
încălzire reflectă aceleaşi legături de hidrogen şi deci asocierea apei. 

Pentru cazul gheţii, H. Tsubomura (1955—1956) calculează 
o valoare a energiei legăturii de hidrogen de 8,3 kcal (experimental 
5,85 kcal). O discuţie cantitativă asupra legăturii de hidrogen a fost 
făcută de E. R. Lippineott şi R. Schroeder (1955—1957). 

Apa este un lichid foarte puţin compresibil. Raportul între energia 
superficială moleculară a apei (MV) 2 / 3 şi temperatura absolută nu are 
valoarea normală 2,12 ci 0,87, ceea ce după teoria lui R. v o n E o t v o s 
reflectă asocieri (II 2 0) 3 care se rup cu creşterea temperaturii. 

S-a definit caloria drept cantitatea de căldură necesară pentru a ridica 
temperatura unui gram de apă de la 0 la 1°C sub presiune normală. Căldura 
specifică prezintă un minim la circa 30°C. Conductibilitatea termică a apei 
este de 100 ori mai slabă decît a argintului, totuşi apa este un conductor 
mai bun decît multe lichide organice. Punctul de fierbere al apei 
la 760 mm Hg a fost ales ca punctul 100 al scării termometrice centigrade. 
Apa dezaerată fierbe greu şi poate fi supraîncălzită pînă la temperaturi 
înalte (182°C). Reglarea fierberii apei dezaerate se poate face cu piatră 
ponce, bucăţi de sticlă etc. 

Căldura latentă de vaporizare este 581,9 cal la 25°C. Ea este anormal 
de mare. Indicele de refracţie este nf° 1,33300 şi scadede la violet spre roşu. 
Apa este transparentă în ultraviolet şi absoarbe puternic în oranj şi roşu. 
Este opacă în infraroşu, motiv pentru care este un filtru pentru razele 
calorice. Posedă un moment electric de dipol p = 1,85 D în cîmp de 
frecvenţă nulă. La 17°C pentru X = 100 m, constanta dielectrică s = 81,0 
u.e.s. C.G.S. 

Compresibilitatea apei are un minim la presiuni joase, viscozitatea 
are un minim la presiuni înalte, fapte care se interpretează în sensul că apa 
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are o organizare voluminoasă care cedează eforturilor mecanice dînd un 
lichid mai mobil. Concluzia este confirmată şi de creşterea volumului la 
cristalizare. 

W. C. Ronţ gen (1892) consideră apa ca o soluţie de gheaţă 
într-un lichid normal. Pînă la 4°C se dizolvă gheaţa şi densitatea creşte, 
peste această temperatură se dilată dizolvantul şi dizolvatul şi densitatea 
scade. 

W. Sutherland consideră că există monomeri H 2 0 în vapori 
(hidrol), dimeri (H 2 0) 2 (dihidroli) în lichid şi trimeri (H 2 0) 3 (trihidrol) 
în gheaţă. S-au propus polimerizări mai puternice (J. Duclaux — 1912, 
A. Eucken etc.). 

J. D. B e r n a 1 şi R. H. Fowler (1933) au adaptat ideea lui 
W. Sutherland la rezultatele mai noi, admiţînd că apa de tip I se 
aseamănă cu gheaţa, domină sub 4°C şi are structura tridimitei. Apa de 
tip II are la temperatura obişnuită structura cuarţului şi este mai fluidă, 
iar apa III are structura compactă a amoniacului lichid la temperaturi 
înalte. L. Pauling (1935) arată că un număr limitat de tipuri este 
incompatibil cu entropia reziduală la zero absolut. Constanta dielectrică, 
aproape identică a apei şi a gheţii la peste — 73°C implică o puternică 
mobilitate şi posibilitate de orientare, ceea ce explică valorile entropiei 
reziduale. în gheaţă, numai atomii de oxigen ar fi fixaţi, repartiţia atomilor 
de hidrogen are un caracter statistic. Deci apa este un lichid macromolecular 
lacunar de legături interne mobile, care se rup pe măsură ce temperatura 
creşte. Nu au putut fi puse în evidenţă forme speciale de asociere prin 
nici o metodă. 

După W. H e i s e n b e r g, o moleculă XY 2 nu mai are structură 
simetrică atunci cînd polarizabilitatea ionului X este mare. Datorită 
agitaţiilor termice, atomii de hidrogen sînt scoşi din poziţia de echilibru 
şi induc un moment de dipol în ionul central. Aplicînd legea paralelogramu¬ 
lui forţelor se poate obţine un dipol rezultant. Acesta are direcţia bisec- 
toarei şi exercită asupra ionilor de hidrogen forţe care îi apropie şi mai 
mult (fig. 99). Acţiunea dipolului indus este contrabalansată de atracţia 



Fig. 99 


atomilor de hidrogen de către atomul de oxigen, 
de respingerea celuilalt atom de hidrogen, de 
respingerea dintre oxigen şi hidrogen. Cînd pola¬ 
rizabilitatea este mare, acţiunea dipolului indus 
depăşeşte rezultanta celorlalte forţe. Final se pro¬ 
duce un echilibru stabil între acţiunea dipolului 
indus şi rezultanta celorlalte forţe. în această 
stare, molecula are forma unui triunghi. Struc¬ 
tura triunghiulară explică apariţia unui moment 
de dipol permanent (x = 1,85 • IO -18 u.e.s.C.G.S. 


Analiza spectrului de bandă al apei scoate în evidenţă existenţa a trei 


momente de inerţie diferite, ceea ce nu se poate interpreta decît admiţînd o 


structură triunghiulară pentru molecula apei. 
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Din aceste momente de inerţie, E. Mecke şi W. Baumann 
(1932—1933) an găsit că distanţa O—H este 0,97 • 10 -8 cm, iar distanţa 
H—H este 1,53 . IO' 8 cm; unghiul pe care îl fac legăturile atomului de 
oxigen cu atomii de hidrogen este 104,5° (fig. 100). Distanţa O—H este 



foarte mică, mult mai mică decît raza ionului O 2- , ceea ce reflectă o pătrun¬ 
dere a ionului de hidrogen in învelişul electronic al ionului de oxigen. 

Molecula de apă se formează prin suprapunerea orbitalilor atomilor 
de hidrogen peste orbitalii p x şi j>„ ai oxigenului (fig. 101). Principiul dirijării 
valenţelor se aplică în acest caz. 
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Fig. 102 


Se poate adopta şi un alt punct de vedere. Ionul O 2- posedă patru 
perechi de electroni dispuşi în orbitali hibrizi tetraedrici. Doi protoni 
utilizează doi astfel de orbitali distrugînd puţin hibridizarea, ajungîndu-se 
la un unghi de 104°. Metoda orbitalilor moleculari descrie molecula de apă 
conţinînd cîte doi electroni din stratul de valenţă al atomilor în orbitalii 
moleculari a\, b\, a x şi b 2 . 

Studiul disocierii apei a fost iniţiat de H. Sainte-Claire 
D e v i 11 e (1856—1864). Disocierea apei începe numai pe la 1000 — 1200°C 
Descompunerea apei în gaz detonant se provoacă aruncînd cîteva kilograme 
de platină topită în apă. Trecînd vapori de apă printr-un tub poros (fig. 102) 
aşezat într-un alt tub încălzit la 1300°C, apa se disociază şi antrenînd 
hidrogenul difuzat prin tubul poros se antrenează cu un curent de dioxid 
de carbon. Oxigenul eliberat se reţine pe argint topit sau litargă şi este 
cedat la răcire etc. Dioxidul de carbon este absorbit de hidroxidul de 
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potasiu. Procesul de disociere a fost reprezentat pînă în anul 1928 prin reac¬ 
ţia lui H. Sainte-Claire Deville (1858): 


h 2 o h 2 + l/20 a 

Cu un aparat indicat în fig. 103, M. Z. Lowenstein (1906) a măsurat 
presiunea parţială a hidrogenului rezultat din disocierea apei care traver- 
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Fig. 103 


Tabelul 58. Constau!» de 
disociere n apei 


Temperatura. 

°K 

l(t A’exp. 

0-1200 


1300 

-14,00 

1500 

— 11,41 

1700 

- 9,28 

2150 

- 6,09 

2300 

- 5,08 

2500 

- 4,40 

3000 

- 2,865 


sează peretele unui tub de iridiu, eu un manometru la un capăt. Plecînd 
de la apa pură, p 0 . este egală cu jumătate din p a ,. Temperatura cuptorului 
fiind cunoscută se poate calcula K„{ T). W. N e r n s t şi von Warten- 
berg au calculat gradul de disociere la alte temperaturi. Calculul este 
aproximativ, întrucît ar trebui să se cunoască variaţia lui Q p cu tempera¬ 
tura, ceea ce nu este cazul. Peste 2000°C se disociază moleculele de oxigen, 
iar peste 2500°C cele de hidrogen. 

Valorile constantei de disociere a apei sînt trecute în tabelul 58. 
Fracţiunea de disociere x are valorile : 10 2 x = 0,0073 la 1126°K, 0,034 
la 1288°K, 0,77 la 1984°K, 4,3 la 2369°K, 8,6 la 2488°K şi 11,1 la 2656°K. 
Gradul de disociere variază şi cu presiunea. Astfel, la 2500°K acesta 
este 1,98la 10 atm, 3,98lai atm, 8,16 la0,1 atm şi 16,1 la0,01 atm. 

Becul Bunsen disociază apa. Apar benzi ale flăcării la 3064 Â şi 2811 Â, 
care se pun pe seama radicalului OH. Pe baza acestei observaţii K. F. 
Bonhoffer (1925—1928) propune următoarea schemă de disociere: 

1) 2HjO ;==? H 2 +2HO 3) 2H 3 0 + 0 2 40H 

care se combina cu 

2) 2H 2 0 2H 2 +0 2 4) H 2 +0 2 — 20H 

S-au determinat spectroscopie constantele de disociere ale echilibrelor 1, 
2, 4. Aceste valori arată că imaginea lui K. F. Bonhoffer conduce 
la o estimare exagerată a disocierii. 

Apa este unul dintre cei mai importanţi dizolvanţi. Apa dizolvă 
electroliţii (acizi, baze, săruri) şi o serie de combinaţii nepolare anorganice 
şi organice. Reacţiile biochimice din organismele vii între substanţele 
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organice (zaharuri, proteine etc.) au loc în apă. Solubilitatea se datoreşte 
formării unor legături slabe între moleculele de apă şi ionii sau moleculele 
dizolvate. Fenomenul se numeşte solvatare sau hidratare. Se dizolvă 
în apă substanţele neutre care conţin grupe hidroxil HO capabile să formeze 
legături de hidrogen cu moleculele de apă. Apa dizolvă compuşii polari 
ai căror ioni se înconjoară cu o atmosferă de molecule de apă reţinute 
prin forţe iondipolice. 

Apa pură are o conductibilitate mică, explicată de teoria disocierii 
a lui S. Arrhenius: 


h 2 o h+ + oh- 

Constanta acestui echilibru este K = 1,04 • IO -14 la 25°C. Aceasta creşte 
cu temperatura. Cînd [Ht] = [OH - ] apa este electric neutră. Toate solu¬ 
ţiile cu < 7 sînt acide, cele cu pH > 7 sînt bazice. în procesele de 
neutralizare şi de formare a unei molecule de apă se degajă 13,7 kcal: 

h+ + oh- = h 2 o 

Apa poate fi considerată ca o bază sau un acid bazic care se disociază 
în două trepte : 

h 2 o ;=? h+ + ho¬ 
ho- ÎZ? H+ + O 2 

Apa pură este greu de electrolizat din cauza conductibilităţii slabe. Ioniza- 
rea fiind mică intensitatea de curent este mică. Adăugind acid sau bază apei 
se degajă oxigen la anod şi hidrogen la catod, fără ca electrolitul să ia parte 
la electroliză în mod aparent. în realitate, în cazul acidului degajarea 
gazelor se datoreşte unor reacţii secundare : 

AH Z=T A- + H+ ; I1 2 0 + A" = AH + HO" ; 2HO“ = H a O + O 2 " 

Pe platină lustruită este necesară o tensiune de descompunere a apei de 
L,68 V, pe cînd pe platină platinată 1,08 V. Se zice că platina lustruită 
provoacă o supratensiune. Electroliza apei este folosită pentru obţinerea 
industrială a oxigenului şi hidrogenului. 

Proprietăţi chimice. Apa dă naştere la reacţii de oxidare, reducere, 
hidroliză, hidratare şi are în unele reacţii un rol catalitic. Apa poate deplasa 
dintr-o sare un acid sau o bază mai slabă decît ea. Acesta este fenomenul 
de hidroliză. Pentru o sare derivată de la un acid AH şi o bază BOH 
hidroliză este rezultatul coexistenţei echilibrelor : 

H 2 0 H + + HO- ; BA JZZ? B+ + A" 

H+ + A- ^ZZf HA ; B+ + HO“ BOH 

în cazul unei sări care derivă de la un acid tare şi o bază slabă, soluţia are 
caracter acid. Cînd sarea provine de la o bază tare şi un acid slab, soluţia 
are caracter bazic. Cînd sarea derivă de la un acid slab AH şi o bază slabă 
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BOH, cel mai tare dintre aceşti electroliţi dă caracterul său soluţiei. Hidro- 
liza progresează la ridicarea temperaturii. Dacă hidroliza este puternică, 
baza eliberată saturează soluţia şi excesul precipită ca bază hidratată, 
oxid anhidru sau sare bazică; de exemplu : 

3HgS0 4 + H 2 0 H 2 S0 4 + 2HgS0 4 • HgO 

O sare derivată de la un acid slab şi o bază slabă nu poate exista în soluţie 
din cauza hidrolizei totale. Astfel tentativa preparării carbonatului feric 
nu dă rezultate din cauza hidrolizei acestuia cu formarea compuşilor 

2FeCI 3 + 3Na 2 C0 3 = 3C0 2 + Fc 2 0 3 + 6NaCl 

în cazul sărurilor care derivă de la acizi şi baze polivalente, hidroliza poate 
avea loc treptat. Fosfatul tripotasic hidrolizează treptat pînă la cel mono- 
potasic, care nu mai hidrolizează: 

K 3 P0 4 + H 2 0 K 2 HP0 4 + KOHJ 
K 2 HP0 4 + ll 2 0 = KH s P0 4 + KOH 

Cînd temperatura creşte apa acţionează ca oxidant. Evoluţia sistemului 
depinde de antagonismul între hidrogen şi corpul opus lui. Oxigenul tinde 
a se uni cu elementul cel mai electropozitiv. Reducătorii puternici şi 
oxidanţii puternici nu vor putea să existe în apa lichidă întrucît se descom¬ 
pun degajînd hidrogen, respectiv oxigen. Apa nu reacţionează cu oxigenul, 
azotul, iodul, selenul, telurul, arsenul şi antimoniul. Fluorul descompune 
apa cu eliberare de oxigen ozonizat, iar în mediu alcalin de difluorură de oxi¬ 
gen. Clorul reacţionează cu apa la întuneric astfel: 

2C1 2 -f 2H 2 0 4HC1 + 0 2 

Reacţia stă la baza procedeului H. Deacon. Cu bromul reacţia are loc numai 
la lumină. La fierbere apa reacţionează cu sulful, iar la rece în prezenţa sti¬ 
clei alcaline drept catalizator: 

2H 2 0 + 3S = S0 2 + 2H 2 S 

Fosforul descompune apa la 250°C dînd hidrogen fosforat şi acid fosforos iar 
în prezenţa unui catalizator pe bază de cupru se formează acid fosforic 
şi hidrogen : 

P + 4H 2 0 = H 3 P0 4 + 5/2H 2 

Borul reacţionează la roşu iar siliciul amorf impur descompune apa fierbinte 
cu producere de hidrogen şi silice. Siliciul cristalin reacţionează la roşu. 
Cu carbonul au loc la roşu reacţiile următoare : 

c + H 2 0 = CO + H 2 C + 2H 2 0 = C0 2 + 2H 2 
care sînt legate prin echilibrul: 

co + h 2 o ;=? co 2 + h 2 
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Această reacţie este utilizată pentru a converti gazul sărac (amestec de 
azot şi CO) într-un amestec de azot şi hidrogen convenabil sintezei amo¬ 
niacului. Ea este catalizată de negrul de platină şi oxidul feric. La 250°C 
apa reacţionează cu oxidul de carbon în contact cu carbonatul de 
nichel spre a forma cantitativ metan : 

4CO + 2H a O = 3C0 2 + CH 4 

Reacţia metalelor cu apa este asemănătoare celei a metalelor asupra 
unui acid- Reacţia cu metalele alcaline este violentă la rece. Hidro¬ 
genul care se degajă se poate aprinde. în prezenţa buretelui de platină 
zincul, fierul şi plumbul degajă hidrogen. 

Apa are mare rol în coroziunea metalelor. Se poate forma un oxid care 
să protejeze metalul. Atacul este mai puternic în prezenţa oxigenului şi a 
dioxidului de carbon. 

Unii oxizi sau săruri se pot oxida pe seama apei cu eliminare de hidro¬ 
gen. Oxidul de mangan MriO se oxidează la MnO a , dioxidul de uraniu UO.> 
la U 3 O s cu eliberare de hidrogen. în mediu acid sărurile de crom (II) 
se oxidează eliberînd hidrogen, hexacianocobaltatul (II) de potasiu se 
comportă la fel. Dioxidul de azot formează acid azotic şi azotos care se 
descompune în acid azotic şi oxid azotic. Apa reacţionează cu clorurile 
de fosfor, arsen, sulf, bor, siliciu pentru a da acid clorhidric şi acidul 
nemet aiului : 


PC1 3 + 3H 2 0 = H 3 PO 3 + 3HC1 

Apa distruge imediat sulfurile de bor, siliciu, aluminiu şi chiar magneziu 
cu formare de acid boric, silice, alumină şi oxid de magneziu şi degajare 
de hidrogen sulfurat: 

SiS 2 + 2H 2 0 - Si0 2 + 2H 2 S 

Selenurile de bor, siliciu şi aluminiu se comportă la fel. Azoturile metalice 
formează cu apa amoniac. Unele fosfuri, ca de exemplu cea de calciu 
formează cu apa hidrogen fosforat : 

P 2 Ca 3 + 6H 2 0 = 2PH 3 + 3Ca(OH ) 2 

Siliciura de dimagneziu formează monosilan care se aprinde : 

Si\Ig 2 -f- 2H 2 0 = SiH 4 + 2MgO 

Carburile de sodiu, potasiu, litiu, calciu, bariu şi stronţiu formează cu apa 
acetilenă : 


CaC 2 + 2H 2 0 = H 2 Co + Ca(OH ) 2 

Carbura de aluminiu şi beriliu produce metan, cele de uraniu, cesiu, ytriu 
etc. produc simultan mai multe hidrocarburi. Carbura de mangan degajă 
un amestec de metan şi hidrogen. 
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Apa reacţionează cu amidurile metalice, imidele, nitrilii, cianamidele 
regenerînd amoniacul. Compuşii organo-metalici sînt distruşi de apă. 
Astfel metil-zincul formează metan şi hidroxid de zinc : 


Zn(CH 3 ) 2 + 2H a O - 2CH 4 + Zn(OH) 2 


Compuşii organici pot fi hidrataţi sau hidrolizaţi. Prin reacţie cu apa, 
acetilena este transformată în aldehidă în mediu acid. Reacţia este catali¬ 
zată de săruri de mercur (II). Etilena este transformată de apă în alcool, 
în mediu de acid sulfuric şi în prezenţa urmelor de cupru etc. 

Umiditatea are un rol catalitic important în reacţiile care au loc 
în fază gazoasă. Oxidul de carbon nu se combină cu oxigenul sub influenţa 
unei scîntei în absenţa umidităţii. Hidrogenul şi clorul nu se combină la 
lumină. Un amestec uscat de clor şi hidrogen nu explodează prin încălzire. 
Acidul clorhidric nu este disociat de lumina ultravioletă în absenţa umidi¬ 
tăţii. Dioxidul de azot nu se disociază la 55°C cînd este foarte uscat. El nu 
se formează din oxid de azot şi oxigen, dacă gazele au fost ţinute mai multe 
luni în prezenţa pentaoxidului de difosfor. La temperatura obişnuită 
amoniacul şi acidul clorhidric uscaţi nu se combină. 

Vaporii de apă catalizează reacţia dintre hidrogenul sulfurat şi oxizii 
de azot sau dioxidul de sulf, reacţiile de preparare a fosgenului sau a clorurii 
de sulfuril, fotoliza hidracizilor, halogenilor cu oxigenul, combustia sulfurii 
de carbon etc. 

Influenţa umidităţii asupra procesului de oxidare a unor elemente 
(metale alcaline. Ca, Hg, C, P, S) nu a putut fi explicată. Vaporii unor 
acizi uscaţi au o acţiune mai lentă. Astfel, acidul clorhidric uscat atacă 
mai lent plumbul, aluminiul, carbonaţii metalelor alcalino-pămîntoase etc. 

Formarea apei din hidrogen şi oxigen este catalizată de apă, care este 
şi produsul de reacţie. Se spune că avem de-a face cu o autocataliză. 
O reacţie autocatalizată este adesea explozivă. Se utilizează ca deshidra- 
tanţi acizi sau anhidride ca : P 2 O s , HP0 3 , H 2 S0 4 , baze sau oxizi bazici ca : 
CaO, KOH, NaOH, săruri anhidre ca CaCl 2 , Xa 2 S0 4 , Mg(01O 4 ) 2 şi geluri 
absorbante (în special gel de silice). Pentru a usca un gaz sau un lichid 
este foarte indicat sodiul cu condiţia ca el să nu acţioneze chimic şi ca 
hidrogenul format să nu deranjeze reacţia. 

Determinare. Prezenţa apei poate fi pusă în evidenţă prin albăstrirea 
sulfatului de cupru anhidru, alb. Cu carbura de calciu degajă acetilenă. De¬ 
terminarea apei se realizează prin pierderea la calcinare în etuvă. Pentru corn - 
puşii oxidabili, calcinarea se face în curent de gaz inert uscat (H 2 , C0 2 , N 2 ), 
cu condiţia să nu se antreneze alţi compuşi (NH 3 , C0 2 , HC1). O deter¬ 
minare a pierderii apei cu temperatura folosind balanţa gravimetrică a lui 
Guichard paralel cu studiul sistemelor cu raze X, spectrul Raman şi de 
absorbţie în infraroşu, arată rolul pe care îl are apa în substanţele respec- 
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tive. Procedeul lui G. B. F i s c h e r (1935) constă în dozarea apei în dio- 
xid de sulf lichid cu ajutorul iodului: 

S0 2 + I 2 + 2H a O = H 2 S0 4 + 2HI 

Reacţia se aplică în cazul carburanţilor, dizolvanţilor, alcoolilor. Se poate 
lucra deci volumetric, indicator fiind chiar reactivul (iodul). Pentru soluţii 
colorate se utilizează după W. K a u f m a n n şi Funke reacţia : 

CH 3 COCI + H 2 0 = CH 3 COJI + HCI 

întrebuinţări. Apa este utilizată pentru obţinerea prin electroliză 
a hidrogenului şi oxigenului. Apa este cel mai important dizolvant. Apa 
serveşte la prepararea celor mai importanţi acizi anorganici (acidul sulfuric, 
acidul azotic). Apa serveşte la băut, la spălat, la producerea energiei electri¬ 
ce. Nu există ramură a industriei in care apa să nu aibă un rol important. 

Hidraţi. Se numeşte hidrat, combinaţia care ia naştere prin fixarea 
unei molecule de apă la un compus oarecare. Este necesar să se distingă 
dacă este vorba de un hidrat definit, deoarece apa poate fi reţinută 
mecanic sau printr-un proces fizico-chimic de absorbţie. 

Acest fapt se poate recunoaşte prin aceea că hidratul poate coexista 
mpreună cu produşii săi de deshidratare in echilibru cu vaporii de apă, 
a o presiune de vapori fixă, care nu depinde decît de temperatura la care 
se lucrează. Pentru a se pune în evidenţă formarea unui hidrat se utilizează 
un aparat care constă dintr-un balon legat printr-un tub de un manometru 
şi de un robinet. Balonul este plasat intr-un termostat. Prin robinet, 
aparatul se izolează de exterior sau se pune în legătură cu o pompă de vid. 

De exemplu, în balon se găseşte clorură de nichel divalent hexa- 
hidratată, NiCl 2 -6H 2 0. Efectuînd experienţa la o temperatură dată se 
observă o presiune de vapori con¬ 
stantă la 6,2 mm Hg, atît timp cît 
nu s-au extras patru molecule de apă. 

Această presiune indică un echilibru 
între NiCl 2 *0H 2 O şi NiCl 2 *2H 2 0. 

Imediat ce s-au extras cele patru 
molecule de apă, presiunea scade la 
echilibru la 2,1 mm Hg şi după ce s-au 
extras cinci molecule de apă, presi¬ 
unea de vapori scade la 1,0 mm Hg. 

Presiunea scade la zero imediat ce 
s-a eliminat toată apa. Graficul din 
fig. 104 este o dovadă a existenţei hidraţilor : NiCl 2 -6H 2 0, NiCl 2 *2H 2 0 
şi NiCl 2 -H 2 0. 

în concordanţă cu legea fazelor, un sistem cu două componente ca 
acesta (NiCl 2 şi H 2 0) şi cu trei faze (în primul caz soluţie saturată, hexa- 
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hidrat şi vapori; în cel de-al doilea caz hexahidrat, dihidrat şi vapori şi în a) 
treilea caz dihidrat-, monohidrat şi vapori) are un singur grad de libertate. 
Urmează că la temperatură constantă, presiunea de vapori a sistemului 
este determinată şi independentă de compoziţie în condiţiile arătate. 

A doua problemă care se pune este de a determina rolul apei în compu¬ 
sul respectiv. Unirea moleculelor de apă în compusul respectiv este adesea 
urmat de un rearanjament atomic mai profund, rezultînd un compus distinct 
de componenţi. Din studiile făcute asupra structurii cristaline a hidraţilor 
s-a ajuns la concluzia că apa de cristalizare este de mai multe feluri, ţinînd 
seama de rolul pe care îl are aceasta : apă de constituţie, apă de coordina- 
ţie, apă de anioni, apă de reţea, apă zeolitică. Reţinerea apei în aceşti 
compuşi scade în ordinea enunţării lor. 

Apa de constituţie. Acizii oxigenaţi ai metalelor grele şi amfotere pre¬ 
cum şi oxizii hidraţi conţin apă de constituţie sub forma unor grupe 
hidroxilice. 

Plumbaţii şi stanaţii alcalini conţin trei molecule de apă : Na 2 0-Sn0 2 - 
•3H 2 0. Acestea sînt cedate la o temperatură mult peste 100°C. Fenomenul 
este însoţit de descompunerea substanţei. Faptul că s-au obţinut săruri 
cu mai puţin de trei molecule de apă, iar cele care conţin mai multă o pierd 
uşor arată că acestea provin de la anionul [Sn(OH) 6 ] 2- . îndepărtarea apei 
de constituţie duce la o distrugere a anionului complex. 

în mod analog s-au formulat o serie de compuşi oxigenaţi ai antimoniu- 
lui pentavalent: LiSb0 3 -3II 2 0, Xa 2 H 2 Sb 2 0 7 -5H 2 0, adică sub forma unor 
hidraţi ai met-a şi piroantimoniaţilor. întrucît nu există analogie între 
structura acestor compuşi şi a celor analogi ai fosforului cît şi din studiul 
structurii „piroantimoniatului” de sodiu se conchide că acesta are structura 
N'a[Sb(OH) e ] şi este izostructural cu Ag[Sb(OH) 6 ] (N. Schrewelius 
— 1938). Deci săruri ca Mg(Sb0 3 ) 2 • 12H 2 0, Cu(NH 3 ) 3 • (Sb0 3 ) 2 • 9H 2 0 
şi LiSb0 3 . 3H 2 0 se formulează : [Mg(H 2 0) 6 ] [Sb(OH) 6 ] 2 , 

[Cu(NH 3 ) 3 (H 2 0) 3 ] [Sb(OH) 6 ] 2 şi respectiv Li [Sb(OH) 6 ]. 

Acelaşi lucru se observă în cazul plumbiţilor, zincaţilor, staniţilor, 
cromiţilor etc. Toate aceste combinaţii cristaline conţin atîta apă legată 
sub formă de apă de constituţie cîtă corespunde formulării lor ca hidraţi : 
Na[Zn(OH) 3 ] • 3H 2 0, Na 2 [Zn(OH) 4 ] ■ 2H 2 0, Na[Sn(OH) 3 ], Na 3 [Cr(OH) 6 ], 
Ba 2 [M(OH)„]undeM = Zn(II), Co(II), Ca-(II). 

Tot sub formă de apă de constituţie se găseşte apa în oxizii hidrataţi 
ai elementelor tranziţionale. Astfel, hidroxidul de nichel (II) Ni(OH) 2 
este un adevărat hidroxid care formează reţele stratificate în care există 
straturi de ioni OH. Acest hidroxid nu este un oxid hidratat NiO ■ IUO. 

Apa conţinută în sărurile bazice aparţine tot acestei clase. Ca exemple 
tipice se cunosc o serie de hidroxosăruri. Astfel, atacamitul CuC1 2 -3Cu(OH) 2 
şi malachitulCuC0 3 -Cu(OH) 2 conţin în reţeaua lor grupe hidroxi. Structura 
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atacamitului (fig. 105) constă dintr-un strat de atomi metalici (cercuri 
mici) coordinaţi cu patru grupe OH şi doi halogeni (cercuri mari) sau 
patru grupe HO, un OH şi un CI la alte distanţe, de succesiune ABC 
care formează o structură tridimensională (A. F. W e 1 s — 1949). 
Un alt caz interesant sînt oxihalogenurile de zirconiu: Zr0Cl 2 -8H 2 O 



Fig. 105 


şi Zr0Br 2 -8H 2 0. Formula structurală a oxiclorurii se poate scrie 
[Zr 4 (OH) 6 (H 2 O) ]0 ] C1 8 -12H 2 0 (A. Clearfield, P. A. Vaughan- 
1956). De asemenea combinaţia PtCl 4 -2H 2 0 trebuie scrisă [PtCl 4 (0H) 2 ]H 2 . 
în acest acid tetracloredihidroxiplatinic, molecula de apă a dispărut 
aproape tot atît de complet ca şi în acidul sulfuric. 

Apa de coordinaţie. Uneori molecula de apă este coordinată la atomul 
central al unui ion complex. Există două tipuri principale de combinaţii 
complexe în care singurul lichid este apa. Unele au numărul de coordinaţie 
şase: [M(H 2 0) 6 ]* + şi altele patru: [M(H 2 0) 4 ]* + . Astfel, de exemplu 
se cunosc combinaţiile [Co(H 2 0) 6 ]X„ undeX = Cl~, Br - , I - , ClOf, Br0 3 , 
I0 8 -, X0 3 - etc. Hexaacvocationi de tipul indicat mai sus formează de aseme¬ 
nea ionii divalenţi ai elementelor Ni, Zn, Cd, Mg, Ca, Sr şi ionii trivalenţi 
ai elementelor : Al, Cr, Fe, Mn, Ti. în mod analog se cunosc, de exemplu, 
sărurile complexe ale cuprului divalent [Cu(H 2 0) 4 ]X 2 unde X = S 04 - , 
C10 3 - , Br", SiFe“. Tetraacvocationi mai formează Mn, Cr, Fe, Co, Xi. 

într-o combinaţie complexă apa se poate găsi concomitent ca apă 
de cristalizare şi apă de coordinaţie. Prin apă de cristalizare se înţelege 
in acest paragraf altă apă decît cea de constituţie şi coordinaţie. Astfel, 
se cunoaşte seria de cloruri hidratate ale cromului trivalent: [Cr(H 2 0) 6 ]Cl 3 , 
[Cr(H 2 0) 5 Cl]Cl 2 -H 2 0 şi [Cr(H 2 0) 4 Cl 2 ]Cl*2H 2 0. Apa de cristalizare şi cea de 
coordinaţie se diferenţiază în modul următor: în primul rînd în soluţie, 
apa de cristalizare nu se poate distinge de dizolvant. în al doilea rînd, 
electrolizînd combinaţia într-un mediu neapos apa de coordinaţie migrează 
cu ionii respectivi la electrozi, pe cînd cea de cristalizare rămîne ameste¬ 
cată cu dizolvantul. Apa de coordinaţie urmează ionul complex în reacţiile 
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sale şi cînd poate fi înlocuită de amoniac, formează o amină de acelaşi tip* 
în cazul citat mai sus se cunosc combinaţiile: [Cr(NH 3 ) 5 H 2 0]Cl 3 ; 
[Cr(NH 3 ) 4 (H 2 0) 2 ]Cl 3 ; [Cr(NH 3 ) 3 (H 2 0) 3 ]Cl 3 . în mod analog, sulfatul cupru¬ 
lui divalent pentahidratat se transformă în [Cu(NH 3 ) 4 ]S0 4 *H 2 0, reacţie 
care impune pentru hidrat formula [Cu(H 2 0) 4 ]S0 4 *H 2 0. în general, 
apa de coordinaţie se poate pierde prin acţiunea căldurii numai la o tempera¬ 
tură mai înaltă decît cea de cristalizare. în acelaşi timp are loc o alterare 
profundă a hidratului. Astfel, sulfatul de cupru pentahidratat devine 
complet anhidru numai la 240°C. 

Apa de anioni. Unii anioni, mai ales ionul sulfat, apar adeseori cu apă 
de cristalizare, deşi în soluţie nu s-a putut dovedi că există o hidratare 
a anionilor. Hidratarea anionilor se poate argumenta astfel: sărurile 
unui cation sînt în general fie toate hidratate, fie toate anhidre. Ionii fluor, 
sulfat, oxalat sînt hidrataţi aproape în toate sărurile lor chiar dacă cationul 
este normal anhidru ca în cazul KF*2H 2 0, AgF*2H 2 0. 

Sulf aţii seriei magneziene de formulă generală M"S0 4 • 7H 2 0 în care M"= 
=Mg, Zn,Cd, Co, Ni, Mn,Crtrebuie formulaţi ca : [(S0 4 ) (H 2 0)] [M(H 2 0) 6 ]. 
Există şi alte săruri cu un număr impar de molecule de apă: 
CuS0 4 *5H 2 0, Li 2 S0 4 H 2 0. 

Întrucît numerele de coordinaţie impare ale unor astfel de cationi 
sînt neuzuale, rezultă că cel puţin o parte din moleculele de apă constau 
din apă de anioni şi trebuie scrise: [Cu(H 2 0) 4 ]S0 4 -H 2 0, Li 2 S0 4 -H 2 0. 
Este interesant faptul că în cazul sulfatului de cupru se pierd uşor la 
încălzire patru molecule, pe cînd a cincea se pierde abia la 200 — 300°C. 
Structura acestui hidrat arată că legăturile de hidrogen au un rol special 
(C. A. Beevers, H. L i p s o n — 1934). 

Apa de reţea. Se numeşte apă de reţea apa care ocupă anumite locuri 
în reţeaua cristalină însă care nu este legată chimic direct nici de anioni, 
nici de cationi. Astfel se cunosc o serie de hidraţi în care pentru fiecare atom 
de halogen există o moleculă de apă de cristalizare: [Nien 3 ]X 2 *2H 2 0; 
[Coen 3 ]Y 3 *3H 2 0; [Cr(H 2 0) 6 JCl 3 *3H 2 0 unde X = CU, Br , I“, Y = CI 
Br - şi en = etilendiamină. Fiind puţin probabil ca această apă de cristali¬ 
zare să fie legată de anioni se admite că ea ocupă locuri libere în reţeaua 
cristalină. Această apă de reţea s-ar putea lega prin legături de hidrogen 
de celelalte molecule de apă fără a aparţine cationilor sau anionilor. 

Structura cristalină a alaunilor (SO^M"' • S0 4 M.2 • 24H z O cu 
M"' = Ga, V, Cr, Mn, Fe, Co, Rh, Al şi M' = Li, Na, K, NH 4 , Rb, Cs, Ti 
arată că şase molecule de apă sînt coordinate în jurul aluminiului, iar 
celelalte sînt libere putînd fi uşor cedate la deshidratare. 

Hidraţii heteropoliacizilor H 3 [P(VV 3 O 10 ) 4 ]*29H 2 O conţin apă care 
ocupă spaţiile libere ale reţelei cristaline. Un număr de 17 molecule de apă 
formează o unitate structurală, pe cînd celelalte 12 nu sînt legate de 
aceasta sau de alţi ioni. Aceasta este apă de reţea (A. J. B radley şi 
J. W. Illingworth — 1936). 
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Apa zeolitică. Se numeşte apă zeolitică acea apă de cristalizare care 
ocupă spaţii oarecare, fără preferinţă, în reţeaua cristalină. în cazurile 
anterioare de hidratare rezultă prin îndepărtarea apei o nouă fază solidă. 
Dimpotrivă, în cazul substanţelor cu structură stratificată cum sînt 
argilele, sărurile bazice şi hidroxizii metalelor divalente, semihidratul 
sulfatului de calciu şi altele, prin îndepărtarea apei nu se obţine o nouă 
fază. 

Formarea hidraţilor. Printre factorii cei mai importanţi care contri¬ 
buie la separarea unui hidrat din soluţie se numără în primul rînd solubili- 
tatea sa. Variaţia solubilităţii cu temperatura se observă din curbele de 
solubilitate. Sulfatul de sodiu are cea mai mare solubilitate la 32,383°C 
(fig. 106). Peste această temperatură el este anhidru, iar sub această tem¬ 
peratură cristalizează un decahidrat Na 2 SO 4 10H 2 O. La temperatura 
de 32,383°G există un echilibru între sulfatul anhidru, decahidrat, soluţia 
Saturată şi vapori. Acesta este un punct de transformare. Hidratul se com¬ 
portă ca o substanţă unitară. 

Diclorura de calciu care formează mai mulţi hidraţi prezintă mai multe 
puncte de transformare la temperaturi şi concentraţii diferite. Curbele de 
solubilitate arată condiţiile în care se pot separa hidraţii între ei. Avînd 
un moment de dipol ridicat, moleculele de apă sînt susceptibile de a fi 
atrase şi reţinute în număr mai mic sau mai mare de ioni atît pozitivi cit 



şi negativi. Este semnificativ faptul că ionii care se hidratează cel mai 
uşor, sau mai abundent sînt cei mai mici sau aceia a căror sarcină este 
cea mai ridicată, adică aceia în jurul cărora cîmpul electric este cel mai 
intens. Astfel, din grupa I-a principală, numai litiul şi sodiul formează 
săruri hidratate. Dintre cele trei elemente consecutive cesiu, bariu, lantan, 
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primul formează o clorură anhidră, al doilea formează două cloruri 
cu una şi două molecule de apă iar al treilea două cloruri cu şase şi şapte 
molecule de apă (N. V. S i d g w i c h). 

Stabilitatea hidraţilor. O substanţă care absoarbe apă din atmosferă 
se numeşte higroscopică. Astfel, de exemplu, diclorura de calciu absoarbe 
apă transformîndu-se întîi în monohidrat, apoi în dihidrat şi apoi în hexa- 
liidrat. Diclorura de calciu este deci o sare higroscopică. 

Hexahidratul diclorurii de calciu poate absorbi în continuare apă 
din atmosferă cu care se poate forma o soluţie. O substanţă solidă care 
absoarbe apă transformîndu-se într-o soluţie se numeşte delicvescentă. 

Există substanţe, ca de pildă, NajSOj IOH 2 0, Na 2 C0 3 10H 2 O care 
pierd din apa de cristalizare în aer, pierzîndu-şi aspectul cristalin şi trans- 
formîndu-se într-o pulbere fină. Un astfel de fenomen se numeşte efluo- 
rescenţă. 

Cunoscînd presiunile de vapori ale hidraţilor şi ale soluţiilor lor satu¬ 
rate şi presiunea vaporilor de apă din aer se poate prevedea dacă cristalul 
respectiv este delicvescent sau efluorescent. Pentru o serie de hidraţi 
aceste date sînt indicate în tabelul 59. Fiecare hidrat are deci presiunea 
sa de vapori specifică la o anumită temperatură. 

Dacă presiunea de vapori a hidratului [este mai mică decît presiunea 
de vapori a apei din atmosferă, sarea anhidră prin păstrare în aer se trans¬ 
formă în hidrat. Sarea respectivă este higroscopică. 


Tabelul 59. Presiunea de vapori a unor hidraţi la 20°C 


Hidratul 

Presiunea de 

vapori, mm Hg 

Proprietatea 

a hidratului 

a soluţiei saturate | 



CaCl 2 • 6H a O 

2.5 

7,5 

Delicvescent 

nh 4 no 3 

— 

10,5 

Delicvescent 

CuS0 4 • 5H a O 

5,1 

16.0 

; Stabil 

Na 2 S0 4 • 10H 2 O 

15.3 

16,6 

! Efluorescent 

FeClj • 6H 2 0 

6 

— 

— 

Na„C0 3 • 10H 2 0 ! 

24,2 

- 

Efluorescent 


Dacă presiunea de vapori a apei în atmosferă este mai mare decît 
presiunea de vapori a soluţiei saturate a unui hidrat, sarea respectivă 
se transformă nu numai în hidrat, ci chiar într-o soluţie, adică este delic¬ 
vescentă. Acest fenomen are loc pînă în momentul în care se formează 
o soluţie care are aceeaşi presiune de vapori ca şi a apei din aer. 

Dimpotrivă, cînd presiunea de vapori a hidratului este mai mare 
decît presiunea de vapori a apei din atmosferă sarea este efluorescentă. 

Admiţînd o zi normală în care presiunea de vapori a apei în atmosferă 
este 14 mm Hg, substanţele indicate în tabelul 59 se comportă în modul 
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indicat de ultima coloană. Sulfatul de cupru pentahidratat este stabil 
in aer, deoarece hidratul are o presiune mai mică iar soluţia sa o presiune de 
vapori mai mare decît vaporii din aer. într-o zi geroasă în care presiunea 
de vapori din aer este foarte mică, diclorura de calciu şi azotatul de amoniu 
nu mai sînt delicvescente, iar într-o zi umedă de vară nici sulfatul de sodiu 
nu devine efluorescent. 

Structura lvidraţilor. Din punct de vedere structural, hidraţii se 
clasifică în două categorii: unii oare conţin molecule de apă izolate şi alţii 
care conţin molecule de apă legate prin legături de hidrogen. 

Un alt punct de vedere ţine seama de faptul că fiecare moleculă 
de apă, în general, are patru molecule vecine aranjate în vîrful unui tetra- 
edru. Se ţine seamă de speciile de molecule care ocupă aceste poziţii 
(J. D. Bernal — 1953). Bezultă structuri în care moleculele de apă 
formează un compus tridimensional, un acvoeomplex infinit, grupe de 
molecule de apă finite şi molecule izolate. 

Numărul de coordinaţie al ionilor este determinat de raportul razelor 
r c /r A . Cînd acest raport este mare, ionii au numere de coordinaţie mari: 
şase sau opt. Bezultă aranjamente octaedrice sau cubice şi apa de cristali¬ 
zare nu este necesară întrucît spaţiul este bine ocupat. Din această catego¬ 
rie fac parte halogenurile metalelor alcaline, de pildă clorura de sodiu, 
iodura de cesiu etc. care sînt săruri anhidre. 

Cînd raza eationului este mică în raport cu aceea a anionului, o struc¬ 
turai cristalină stabilă nu mai este posibilă. Triclorura de aluminiu este insta¬ 
bilă sub formă de cristal tridimensional deoarece ionul Al 3+ are raza 0,50 Â 
şi ionul CU are raza 1,81 Â. La raportul razelor de 0,28 ar fi posibilă cel 
mult o coordinaţie tetraedrică. însă într-o coordinaţie tetraedrică nu au 
loc toţi ionii clor şi de aceea triclorura de aluminiu adoptă o structură 
stratificată. în apă, triclorura de aluminiu se hidratează. Baza ionului 
[A1(H 2 0) 6 ] 3+ este 3,3 A. Acest ion poate veni în contact cu 12 ioni clor şi 
poate forma o reţea stabilă. 

în hidraţii salini foarte bogaţi în apă ca Na 2 S0 4 • 10H 2 O, 
Na 2 C0 3 10H.O, Na 2 HP0 4 12H 2 0 cantitatea de apă este aşa de mare încît 
aceasta formează o reţea în care cationii şi anionii sînt distribuiţi foarte rar, 
astfel încît nici nu vin în contact ci doar stabilizează, prin sarcinile lor, 
reţeaua formată din moleculele de apă. 

Tendinţa unui anion de a se hidrata creşte cu sarcina şi volumul, 
pe cînd tendinţa unui cation de a se hidrata creşte cu sarcina şi creşte cu 
cît scade volumul (K. Fajans). Ionii cu valenţe mari au tendinţa 
de a coordina un număr mare de molecule de apă. Bepulsia electrostatică 
mutuală între moleculele de apă este mult mai mică decît pentru ionii 
de oxigen sau fluor, de volum comparabil, întrucît moleculele de apă sînt 
neutre. Pentru acest motiv se găsesc acvocomplecşi ai căror cationi coordi- 
nează un număr de molecule de apă anormal de mare. De exemplu se 
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Fig. 107 


cunoaşte ennea-hidratul [La(H 2 0) 9 ](Br0 3 ) 3 sau chiar [Th(H 2 0) 12 ](N0 3 ) 4 . 
în ennea-hidratul Xd(Br0 3 ) 3 -9H 2 0 există poliedrul dat în fig. 107. 

Ilidraţii gazelor. Clatraţii. H. Davy (1911) a arătat că clorul solid 
conţine apă, iar M. F a r a d a y i-a dat formula Cl 2 -10H 2 O. Se ştie astăzi 
că multe substanţe gazoase, dintre care gazele inerte (Ar, Xe, Rn), unele 
hidrocarburi (CH 4 ,C 2 H 6 ), halogenii (Cl 2 , Br 2 ) şi alţi 
compuşi (CF 4 , PH 3 , H 2 S, H 2 Se, CH S C1) etc. formează 
liidraţi. Aceşti hidraţi sînt combinaţii de incluziuni* 
ale acestor substanţe în reţeaua cristalină a gheţii 
(clatraţi). Aceste molecule străine sînt necesare pentru 
a asigura stabilitatea reţelelor cristaline respective. Cris¬ 
talele acestor hidraţi sînt stabile numai la temperaturi 
joase şi uneori la presiuni înalte. Stabilitatea acestora 
se bazează pe existenţa unor forţe van der Waals şi 
deci creşte cu masa atomică. Mai stabil este liidratul 
clorului C1 2 -8H 2 0 care are o temperatură de descompunere de 9,6°C şi 
o presiune de descompunere de 250 mm Hg. 

Structurile propuse pentru aceşti hidraţi pornesc de la aranjarea mole¬ 
culelor de apă într-o reţea foarte puţin compactă de tipul gheţii şi ocuparea 
golurilor respective. Formulele aproximative ale hidraţilor de acest tip 
sînt M-6H 2 0, M-8H 2 0 şi M-17 H 2 0 (M. von Stackelberg — 1951, 
L. Pauling şi R. E. M a r s h — 1952). 

Prima formulă M • 0H 2 O se explică plecînd de la o reţea cristalină cubică, 
a cărei celulă elementară este compusă din 46 molecule de apă care con¬ 
ţine opt goluri mici şi şase goluri mari. Diametrul golurilor mari este 5,9Â 
iar al celor mici de 5,2 Â. Dacă sînt umplute toate aceste goluri, ceea ce 
este cazul cu moleculele mai mici ca Ar, Xe, CH 4 , C 2 H 6 , C0 2 , S0 2 , CH 3 C1, 

3 

H 2 S aceasta corespunde la 46/8 = 5 — molecule de apă la o moleculă 

4 


M, adică unei formule aproximative M-6H 2 0. 

Cînd molecula care se înserează în reţeaua formată de moleculele 
de apă are dimensiuni mai mari, se ocupă numai golurile mai voluminoase 
ale reţelei adică 46/6 = 7,67 = M/H 2 0 molecule pe celulă, ca în hidratul 

2 

de brom. în acest caz raportul M/H 2 0 = 1/7—. Deci, molecule ca clorul, 


bromul, bromura de metil posedă formule de acest tip adică M • 7 — H z O 
sau aproximativ M-8H 2 0. 

într-o altă structură a gheţii, celula elementară conţine 136 molecule 
de apă. în această reţea există 16 goluri mici şi 8 goluri mari de 6,9 A dia¬ 
metru. Umplerea golurilor mai mari furnizează raportul M/H 2 0 = 1/17. 
Această structură constă în împachetarea unor dodecaedre pentagonale 
cu hexakisdecaedre. Aceste goluri sînt ocupate de molecule ca CH 3 I, 
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CHClg, C 2 H 5 C1 care posedă un volum mai mare. Tot în această structură 
există 16 cavităţi mai mici (diametru 4,8 Â) ceea ce permite obţinerea 
unor hidraţi dubli ca de exemplu CHC1 3 -2H 2 S-17H 2 0. Aceste structuri 
mai complicate au fost prevăzute de W. F. C 1 a u s e n (1951). 

J. C. PlatteeuwşiJ. H. van derWaals (1958) au calculat 
căldurile de formare ale hidraţilor gazelor şi presiunile de disociere. Hi- 
dratul de xenon este mai stabil decît cel de argon. Aceasta indică influenţa 
predominantă, în hidraţii cu cavităţi mari, a energiei de atracţie F. Lon- 
don. Stabilitatea creşte cu polarizabilitatea, însă aceasta poate indica o 
interacţiune F. London sau P. Debye. Numărul de coordinaţie mare face 
improbabilă intervenţia forţelor F. London. Pentru o polarizabilitate 
foarte mare hidraţii devin instabili. 

Hidraţii unor oxisăruri si hidroxizi. în substanţe de tip M m R rt -#H 2 0 
unde R este SOj", C0 3 - , Ol - , HO - etc., coordinarea apeiîn jurul cationului 
depinde de raportul x/m. 

Cînd raportul a?/m este egal cu numărul de coordinaţie al cationului, 
atunci cationul M este înconjurat numai de molecule de apă. 

Cînd raportul x/m este mai mare decît numărul de coordinaţie al catio¬ 
nului, atunci cationul M este hidratat complet, în sensul că prima lui veci¬ 
nătate constă numai din molecule de apă. Excesul de apă faţă de numărul 
de coordinaţie se găseşte între ionii metalici hidrataţi şi oxiioni. 

în sfîrşit, cînd x/m este mai mic, atunci M este înconjurat parţial de 
apă, parţial de oxiioni. 

Primul caz este ilustrat de hidraţii BeS0 4 -4H 2 0, Zn(Br0 3 ) 2 -6H 2 0, 
Nd(Br0 3 ) 3 *9H 2 0, Ca0 2 -8H 2 0, Sr(0H) 2 -8H 2 0 etc. Structura sulfatului de 
beriliu tetrahidratat este cea a clorurii de cesiu în care ionii [Be(H 2 0) 4 ] 2+ 
şi SOj" au rolul ionilor Cs + şiCl~(C. A. BeeversşiH. Lipso n—1932). 

Cazul al doilea este reprezentat de sulfatul de nichel heptahidratat 
NiS0 4 -7H 2 0 (C. A. Beevers şi C. M Schwart z—1935). Se menţio¬ 
nează doar că a şaptea moleculă se găseşte între ionii [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ şi SOl“ 
pe de o parte şi pe de altă parte două din moleculele de apă de coordi¬ 
naţie formează trei contacte externe pe cînd celelalte patru cîte două 
contacte externe. Primul tip de apă posedă o vecinătate tetraedrică, iar 
al doilea una triunghiulară plană. Vecinătăţile sînt completate de ioni 
de Ni 2+ . 

Ultima categorie de compuşi este mai interesantă şi reprezentată de 
un mare număr de hidraţi. Se cunoaşte un număr mare de trihidraţi ai 
unor săruri de litiu : LiR-3H 2 0 unde R=C1“, Br~, I - , ClOy C10 4 “, MnOr, 
NOy, BFt" (C. D. West — 1934). Structura cristalelor de LiC10 4 -3H 2 0 
(fig. 108) constă din succesiuni de octaedre formate din moleculele de apă 
în golurile căreia intră ioni de litiu. 

\ ./««Ox ./ h 2°\ / 

Succesiunea:—rLi H 2 0—:Lir-H»0—;Lir— asigură raportul Li/3H»0 
/ x H,O x X H;0 ' X 



356 


GRUPA A VI-A PRINCIP AI-A 


Distribuţia tetraedrieă de sarcină a apei este asigurată prin 
contactul cu doi atomi de oxigen ai unui perclorat vecin şi cu doi ioni de 
litiu. Ionii perclorat plani se găsesc între coloanele infinite de apă. Liniile pli - 
ne şi punctate din fig. 108 reprezintă legături de hidrogen. Structura fosfa- 



Fig. 108 


tului de hidrogen şi de calciu dihidratat CaHP0 4 -2H 2 0 este similară cu a 
ghipsului (v. fig. 153, Voi I). 

Există un număr de săruri şi hidroxizi care cristalizează cu o singură 
moleculă de apă: Li0HH 2 0, Na 2 C0 3 H 2 0, Li 2 S0 4 H 2 0. în cazul liidro- 
xidului de litiu (E. Pepinsky — 1939), fiecare component Li + , HO", 
H.O are patru vecini (fig. 109, a). Litiul este înconjurat de doi ioni hidroxil 
şi de două molecule de apă. Această grupă tetraedrieă îşi împerechează o 
latură şi două vîrfuri, rezultînd un strat dublu, care se leagă lateral prin 
legături de hidrogen între ioni IIO - şi moleculele de apă (fig. 109, b). 

Pentahidratul sulfatului de cupru CuS0 4 -5H 2 0 conţine ioni metalici 
hexacoordinaţi (C. A. B e e v e r s şi H. L i p s o n — 1934). Totuşi, 
există numai patru molecule de apă ataşate fiecărui ion metalic. A cincea 
moleculă nu este ataşată cationului. Coordinaţia şase în jurul ionului 
cupru este realizată de patru molecule de apă şi de doi atomi de oxigen 
ai ionilor sulfat. A cincea moleculă de apă se găseşte între moleculele de 
apă ataşate cationilor şi atomii de oxigen ai ionilor sulfat. Legăturile aces¬ 
tei molecule de apă cu cele două molecule de apă între care se găseşte şi 
cu cei doi atomi de oxigen ai unor ioni sulfaţi diferiţi smt legături de hidro¬ 
gen (fig. 110). 

Hidraţii lialogenurilor. Pluorurile se deosebesc de celelalte halogenuri 
nu numai prin tipul de legătură care se reflectă în diferenţe între structu¬ 
rile cristaline ci şi prin modul în care formează hidraţi. în unele cazuri 
numai fluorurile sînt hidratate, în altele, invers. O altă diferenţă constă 
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în faptul că în fluoruri apare posibilitatea formării legăturilor de hidrogen 
— F. ... H-O-H. 

Dihidratul fluorurii de potasiu are o structură simplă în oare fie¬ 
care ion K + şi fiecare ion F _ este înconjurat de două molecule de apă şi 



patru ioni de semn opus, iar vîrfurile unui octaedru foarte deformat (T. H. 
AndersonşiE. C. Lingafelter - 1951). O proiecţie a structurii 
cristalului KF-2H,G este dată în fig. 111. Cercurile groase reprezintă 
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atomi care se găsesc în planul figurii, iar cele subţiri la 2 Â deasupra şi 
dedesubtul planului. Cercurile haşurate reprezintă molecule de apă care 
îşi manifestă caracterul lor tetraedric. 

Mai bine studiaţi sînt hidraţii clorurilor şi bromurilor care se asea¬ 
mănă din punct de vedere structural. Structurile lialogenurilor hidratate 
alo elementelor clectropozitive constau din cationi, anioni şi molecule de 
apă cu vecinătate tetraedrică. Forţele de legătură sînt electrostatice. 
Halogenurile unor metale mai puţin electropozitive conţin legături cu un 
caracter covalent. în acest caz, polaritatea apei este mai puţin evidentă, 
cum rezultă din vecinătatea care nu mai este tetraedrică. Cei mai simpli 
hidraţi ai halogenurilor sînt cei în care numărul de molecule de apă coin¬ 
cide cu numărul de coordinaţie ale metalului: MgCb-fiH.O. A1C1 3 -6H 2 0. 
Dacă factorii care ar determina structura MgCl s -6H 2 0 ar fi numai volumul 
ionilor [Mg(H„0) 6 ] a+ şi CI", hidratul ar trebui să cristalizeze în reţeaua fluo- 
rinei (K. B. An dress şi J. Gundermann — 1934). în această 
reţea o moleculă de apă ar trebui să vină în contact eu patru ioni CI. - 
Dicloroliexamina de magneziu MgCl, ■ 6RH 2 cristalizeazăŞîn reţeaua fluo- 
rinei însă MgCl 2 -6H 2 0 are o structură monoclinică in care o moleculă de 
apă vine în contact numai cu doi ioni CI", ceea ce reflectă un caracter 
covalent. Diclorura de stronţiu hexahidratată formează lanţuri de ioni 
metalici înconjuraţi de nouă molecule de apă ca în fig. 112 (A. T. .T e n- 




@,«,0 

O ,»,cr 

Fig. 112 Fig. 113 

sen — 1940). Tot o structură în lanţuri prezintă tetraclorostanatui (II) 
de potasiu monohidratat K 2 SnCÎ 4 ■ H,0 (H. BrasseurşiA. de Rassen- 
f o s s e — 1939) în care octaedrii SnCl 6 se leagă prin două laturi opuse. 
Ionii de potasiu şi moleculele de apă se găsesc între aceste lanţuri. 
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Dihidratul diclorurii de bariu şi de stronţiu formează structuri în 
pături, în care fiecare ion metalic este înconjurat de patru molecule de apă 
şi de patru ioni de clor în poziţii diferite (A. T. J e n s e n — 1943 — 1945). 
Se observă din fig. 113 că există două feluri de molecule de apă şi de ioni 




• I , O CI, 

Fig. 115 


de clor. Cei de un fel sînt în faţa planului hîrtiei care conţine ionii meta¬ 
lici şi cei de celălalt fel dedesubtul planului liîrtiei. 

Dihidratul diclorurii de cupru (II) CuC 1 2 -2H„0 cristalizează în sis¬ 
temul ortorombic. Moleculele de apă şi ionii de clor posedă un aranjament 
de tip clorură de cesiu distorsat. Atomii de cupru se găsesc în centrul unui 
pătrat. O elevaţie a structurii (fig. 114, b) şi o proiecţie pe direcţia axei 
c este dată în fig. 114, a. 

Dintre structurile halogenurilor complexe se indică cea a KIC1,H»0 
(E. J. Ele m a, J. L. de B o e r, A. V o s — 1963). Aceasta posedă o 
simetrie monoclinică cu patru molecule în celula elementară (fig. 115). 




360 


GRUPA A VI-A PRINCIPALA 


Anionul IC I, nu are o simetrie perfect plană ci puţin piramidală, cu iodul 
în vârful piramidei. 

Hidraţii unor acizi. Structura cristalină a unor hidraţi ai acizilor este 
interesantă de studiat deoarece oferă posibilitatea de a decide dacă molecu¬ 



lele de apă acceptă protoni cu formarea ionilor oxoniu H 3 0 + . Astfel, mouo- 
hidratul aciduluiclorliidric (fig. 116) este constituit din straturi alternative 
de atomi de oxigen şi de clor (Y. K. Yoonşi G. B. Carpenter — 
1959). Fiecare atom are trei vecini piramidali astfel incit se pare că uni¬ 
tăţile sînt CI' şi ioniH 3 0 + . Distanţa O—H .. .CI este 2,95 Â şi unghiurile 
dintre legături sînt de 110°. 

Spectrele în infraroşu ale monohidraţilor acizilor HC1, HF, HBr» 
în stare solidă arată prezenţa unor grupe piramidale H 3 0 + similare mole¬ 
culelor izoelectronice SH 3 (C. C. Ferriso şi D. F. H o r n i g —1955); 
Spectrele de rezonanţă magnetică nucleară arată că la monohidraţii mai 
multor acizi, cei trei atomi de hidrogen se găsesc în vârfurile unui triunghi 
echilateral (D. E. B e t h e 11 şi N. Sheppard — 1953). 

Cristalele monohidratului acidului percloric au o structură similară 
sulfatului de bariu. Ionul perclorat are o structură piramidală ca şi ionul 
sulfat. Nu există nici o dovadă pentru existenţa unor legături de hidrogen 
cu un număr mic de vecini, de care acest atom de oxigen al moleculei de 
apă să fie mai apropiat. Pentru aceste motive acest monohidrat se formu¬ 
lează ea un perclorat deoxoniu (H 3 0) + C10 4 )'. Ionul oxoniu este înconjurat 
de o cavitate formată din 12 atomi de oxigen ai ionilor perclorat la distanţe 
de 2,9—3,4 Â. Este posibil ca ionii oxoniu să se poată orienta liber în 
această cavitate (F. S. Lee şi G. B. C a r p e n t e r — 1959). 

Monohidratul acidului azotic HN0 3 H 2 0 cristalizează în sistemul 
ortorombic. în această structură moleculele de acid azotic sînt plane. 
Fiecare moleculă de apă este legată de trei atomi de oxigen ai unor grupe 
diferite N0 3 prin legături de hidrogen la distanţa 2,54; 2,61 şi 2,68 Â 
(4 r . Luzzati — 1951). O proiecţie în direcţia axei c este dată in fig. 
117. Se formează pături din grupele nX0 3 II 2 0 care se aşază paralel cu 
axa e. 
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Simbol S; Z = 16 ; Masă atomică = 32,004 

Existînd în natură în stare nativă, sulful a fost cunoscut de multă 
vreme. Dioseoride (sec. I) l-a citat ca remediu în bolile de piele, 
Homerin Iliada, ca desinfectant, iar P 1 i n i u a arătat că arde in întu¬ 
neric cu o flacără ce conferă asistenţei figuri de mort. Grecii şi romanii 
utilizau oxizii de sulf la afumare şi albire. Alcbimiştii înţelegeau prin 
combustibili materii diverse care conţineau „sulf” pe care îl priveau ca 
o condensare a materiei focului. In secolul al XV-lea B a s i 1 i u s V a len¬ 
ţi n u s l-a preparat prin condensare. G. Agricola (1556) a descris 
extracţia sulfului. G. E. S t a h 1 consideră sulful format din acid sulfuric 
şi flogistic. A. L. Lavoisier l-a recunoscut ca element. Numele său 
provine de la cuvîntul latin sulfurum. De la numele grec „deion” pro¬ 
vine prefixul tbio utilizat pentru a defini anumiţi compuşi. 

Stare naturală. Sulful se găseşte în natură atît în stare nativă cit şi 
sub formă de combinaţii. In scoarţă se găseşte în proporţie de 0,12% 
(F. W. C 1 a r k e — 1924) iar în apa mărilor 0,05%. Meteoriţii conţin 
sulf. 

In stare nativă, sulful s-a format mai ales în jurul vulcanilor. Acest 
sulf s-ar forma prin reacţia hidrogenului sulfurat cu dioxidul de sulf din 
emanaţiile vulcanice: 

2HjS + SOj = 3S + 2H,0 ' 

prin oxidarea hidrogenului sulfurat din sulfuri cu oxigenul din aer, prin 
depunerea sulfului din apele subterane bogate în hidrogen sulfurat, prin 
dezagregarea sulfurilor metalice şi prin reducerea ghipsului de către sub¬ 
stanţele organice la sulf şi hidrogen sulfurat uşor oxidabil: 

CaSOj + CU, = CaS + C0 2 + 2 H,0 = CaCO, + H 2 S + H 2 0 
2 H.S + 2 ;h„0 + 0 2 = <1I 2 0 + 2 S 

Se găseşte în Sicilia (puritate 25—40%), în Texas, Louisiana, Mexic, 
(Istmul Tehuantepec), în Caucaz, Java, Galiţia, Spania, Croaţia, Siberia, 
Noua Zeelandă, Japonia, Chili (Chilian). In general, sulful nativ este ames¬ 
tecat mai mult sau mai puţin cu anumite roci, calcare, ghips, nisip etc. 

Sulful se găseşte în natură şi sub formă de sulfuri: Ag 2 S argiroză, 
As 2 S 2 realgar, Âs 2 S 3 orpiment, Cu 2 S calcozină, FeS 2 pirită, HgS cinabru, 
MoS, molibdenită, NiS milerită, PbS galenă, Sb 2 S 3 stibină, ZnS blendă, 
3Ag 2 S-Sb 2 S 3 pirargirită, Cu 2 S-Fe 2 S 3 calcopirită, AsCoS eobaltină, AsFeS 
mispichel şi altele. Pirita serveşte la fabricarea acidului sulfuric. Cristalele 
cubice aurii şi dure serveau altă dată ca mijloc de aprindere a focului 
(pyr = foc). 

Una din teoriile asupra constituţiei pămîntului susţine că sub pătura 
externă de silicaţi (1200 km) se găseşte una de sulfuri şi oxizi ai metalelor 
grele (pînă la 3000 km). 
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Sulful se mai găseşte în natură şi sub formă de sulfaţi solubili sau 
insolubili. Ultimii formează zăcăminte. Dintre aceştia se citează: CaS0 4 
anhidritul, CaS0 4 -2H 2 0 ghipsul, MgS0 4 H 2 0 kiserita, Na 2 S0 4 • 10H 2 0 
sarea lui J. R. Glauber, SrS0 4 celestina, BaS0 4 , baritina, PbS0 4 , angle- 
zita, CaS0 4 Na 2 S0 4 glauberita etc. 

La evaporarea mărilor interioare, în epocile geologice, sulfaţii de mag¬ 
neziu şi potasiu s-au depus în partea superioară a zăcămintelor de sare. 
în apa mărilor şi oceanelor s-au concentrat sulfaţii solubili. Apele termale 
conţin sulf sub formă de hidrogen sulfurat. Petrolul şi cărbunii conţin 
sulf sub formă de pirită sau sub formă organică (1—1,5%), din care se 
dezvoltă hidrogen sulfurat la prepararea gazului de iluminat. Se găseşte 
în esenţa de muştar, în ceapă, usturoi şi hrean. Corpul omenesc conţine 
circa 0,2% sulf. 

Unele bacterii ca Tkiospirillium şi alge ca Beggiatoa alba , Chromatium 
oheini îşi obţin energia necesară vieţii prin oxidarea sulfului. Bacterium 
hidrosulfureiim ponticum, reduce sulfaţii şi sulfiţii la sulfuri, iar Spirillium 
desulfuricans reduce sulfaţii la sulf. După W. L i n d g r e n (1923), sulful 
urmează un ciclu în natură. 

Extragerea sulfului. Existînd în natură în stare nativă se pune pro¬ 
blema extragerii şi purificării sale. în Sicilia sulful se obţine din minereuri 
bogate în sulf nativ (25—40%). 

Mineralul se topeşte într-un cuptor sub forma unui bloc (calcarone) 
cu un plan înclinat (povîrnişul unei coline) folosind drept combustibil 
chiar sulful. Cuptorul acoperit conţine o serie de canale prin materialul 
brut pentru circulaţia aerului. Minereul arde la partea inferioară şi topeşte 
restul sulfului care se separă de impurităţi (calcar, ghips etc.), se scurge 
pe planul înclinat şi se adună într-un bazin (fig. 118). Se obţine astfel 




50 — 70% din sulful brut. O parte se pierde ca dioxid de sulf iar o altă parte 
sub formă de sulfură de calciu, rezultată prin acţiunea sulfului asupra 
ghipsului. Operaţia durează două, trei luni. 

Un progres în extragerea sulfului se realizează prin sistemul cuptoa¬ 
relor (forni). Acesta constă în mai multe cuptoare aşezate ca în fig. 119. 
Cuptorul 1 funcţionează cu aer preîncălzit în cuptorul 4 care s-a stins, 
în acelaşi timp cuptorul 3 este golit şi încărcat. Gazele din cuptorul 1 
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trec în cuptorul 2 care se încălzeşte. Cîml combustia se termină în cuptorul 
1 şi cuptorul 3 este reîncărcat, se aprinde cuptorul :! şi se descarcă cuptorul 
4. Randamentul ajunge la 70% şi dioxidul de sulf poate fi recuperat pen¬ 
tru fabricarea acidului sulfuric. 

Actualmente se utilizează cuptoarele regeneratoare ale lui R. G i 11 
(1880), constituite dintr-o serie de celule în care se utilizează fie căldura 
de ardere a sulfului, fie cărbuni. Gazele calde care rezultă în prima celulă 
încălzesc pe următoarele. Camerele sînt lipite şi zidite intr-un masiv de 
beton prin care trece un curent de aer. Aceste cuptoare pot, funcţiona con¬ 
tinuu. Încălzirea fiind mai metodică, rezultă economie de combustibil, 
pierderea unei cantităţi mai mici de dioxid de sulf în atmosferă şi un ran¬ 
dament de 70—75%. 

Extragerea sulfului cu vapori de apă, în autoclavă de circa 3 m* la 
140°C (procedeul Lenfant) şi sub presiune de 4 l;g, este un progres, însă 
fiind scump, din cauza combustibilului nu se foloseşte în Sicilia. Topirea 
necesită circa 12 ore. Prin această metodă se evită formarea dioxiduluide sulf 
dăunător dezvoltării plantelor şi sănătăţii lucrătorilor. Se poate extrage 
astfel sulful din minerale mai sărace cu un randament de 80 — 90%. 

în Statele Unite (Louisiana şi Texas) stratul de sulf (80 m) se găseşte 
la o adîncime de circa 150—250 m. Din cauza nisipurilor mişcătoare nu 
se pot săpa galerii. Extracţia se face începînd din anul 1900, prin proce¬ 
deul H. Frasch (1903,1906). Se forează puţuri verticale în care se introduc 
trei coloane de sondare concentrice (fig. 120). Prin spaţiul dintre primele 
conducte exterioare se introduc vapori de apă supraîncălziţi la 160°C, 
sub o presiune de 7 kgf. Aceştia venind în contact cu sulful îl topesc. 
Prin conducta centrală se introduce un curent de aer cald comprimat, 
care emulsionează sulful lichid şi-l aduce la suprafaţă prin spaţiul dintre 
tubul central şi cele exterioare. Emulsia de apă, sulf şi aer este prinsă in 
bazine mari din lemn. Sulful se solidifică, obţinîndu-se un produs de puri¬ 
tate 99,5%, care poate fi utilizat în industrie fără purificare. 

Cărbunii conţin 1—1,5% sulf. La fabricarea gazului de iluminat se 
degajă hidrogen sulfurat (disulfură de carbon şi tiofen). Cantitatea de căl¬ 
dură dezvoltată prin arderea hidrogenului sulfurat la sulf fiind prea mare, 
reacţia este greu de condus. Pentru aceasta se arde complet 1/3 din acest 
gaz în prima etapă. Gazele de combustie reacţionează în a doua etapă 
cu celelalte două treimi din gazele nearse. în etapa a doua nu se degajă 
decit 17,5 kcal/mol H 2 S, ceea ce reprezintă o energie puţin superioară 
topirii sulfului. Acest fapt face ca reacţia respectivă să fie mai uşor de 
condus. Puritatea sulfului obţinut este 99%. Reacţiile celor două etape 
sînt: 


tl 2 S + 3/2 Oj + 6 N, = S0 2 + H.O + 6 N, AII = -124 kcal 


2H 2 S + SO. + HjO -f 6N 2 = 3S + 3H 2 0 + 6N, 


AH = - 35 kcal 
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Gazul de iluminat este purificat prin reţinerea hidrogenului sulfurat 
pe liidroxid de fier (III) (masă Laming) cu care formează sulf şi sulfura 
de fier : 


2 Fc(OH) 3 + 3 H 3 S = 2 FeS + S + 6 H,0 AH = — 46kcal 

Aer comprimat 



Sulfura de fier (II) se poate oxida cu aer, parţial sau total la dioxid de sulf, 
sau se poate extrage sulful iu disulfură de carbon sau în sulfura de amoniu 
apoasă : 

2 FcS + 3/2 Oj + 3 HjO = 2 Fc(OH) 3 + 2 S AH = -133 kcal 

Temperatura trebuie să rămînă sub 50°C, pentru a evita formarea dioxi- 
dului de sulf. Masa de epurare este saturată cînd conţine 50 % sulf. Această 
masă se poate utiliza pentru obţinerea dioxidului de sulf prin prăjire, care 
apoi se poate transforma în acid sulfuric. Masa de epurare se poate rege¬ 
nera extrăgînd sulful cu disulfură de carbon. 

Hidrogenul sulfurat se poate oxida în prezenţa cărbunelui activ mai 
ales îu uzinele de sinteză a amoniacului. Sulful este extras cu o soluţie de 
sulfura de amoniu, care îl dizolvă ca polisulfură. Sulful se extrage din so¬ 
luţie prin distilare fraeţionată (BASF Oppau). 
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în procedeul thylox, hidrogenul sulfurat este absorbit de o soluţie 
de arsenat de sodiu şi amoniu care apoi este oxidat cu aer pentru a preci¬ 
pita sulful. Sulful se extrage şi din unele gaze naturale (Lacq Franţa; 
Canada şi S.U.A.). 

Hidrogenul sulfurat conţinut în gazul de apă este oxidat de aer, în 
prezenţa cărbunelui activ, iar sulful pus astfel în libertate este extras cu 
polisulfură de amoniu din care apoi se recuperează sulful (procedeul V. 
Engelhardt). 

Procedee de extragere a sulfului bazate pe flotaţie au fost folosite în 
Franţa şi actualmente în Columbia şi California. Se aplică rocilor care 
conţin puţin sulf. Flotaţia se face cu gazolină (gas-oil) şi ulei de pin. 

în Anglia se obţineau altădată cantităţi mari de sulf din sulfură 
de calciu. Această sulfură era descompusă prin tratare cu anhidridă 
carbonică şi apă (A. M. C h a n c e): 

CaS + C0 2 + H 2 0 = CaC0 3 + H 2 S 

Hidrogenul sulfurat, astfel format, era ars incomplet cu aer în cuptoare 
C. F. Claus prin care era trecut, peste oxid de fier sau bauxită. Are loc 
reacţia : 


H 2 S + l/20 2 + N 2 = S + H 2 0 + N 2 ah = - 35 kcal 

Acest amestec se aprinde la 350°C. Vaporii de apă şi de sulf se condensează 
în camere. Sulful se topeşte şi se scurge din aceste camere. El este foarte 
curat. 

Procedeul A. M. Chance — C. F. Claus se mai foloseşte şi astăzi pen¬ 
tru obţinerea sulfului din ghips şi baritină. Prin încălzire cu cărbune, 
aceste substanţe sînt transformate în prealabil în sulfură de calciu şi res¬ 
pectiv de bariu : 


CaS0 4 + 2C = CaS + 2C0 2 

Sulfura de calciu sau de bariu se tratează cu un acid pentru a elibera 
hidrogenul sulfurat cu care se lucrează ca mai sus : 

CaS + 2 HCl = CaCl 2 + H*S 

S-au utilizat şi alte sulfuri încălzindu-le la alte temperaturi mai înalte, 
într-un curent de dioxid de carbon. De exemplu, sulfura de zinc, sulfura 
de fier divalent reacţionează astfel: 

ZnS + C0 2 = ZnO -f- CO + S 


FeS -f C0 2 = FeO -1- CO -}- S 
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Metoda prezintă inconveniente întrucît necesită o temperatură prea înaltă 
şi o parte din sulf reacţionează cu oxidul de carbon dînd oxisulfură de car¬ 
bon COS care este toxică. 

Rafinarea sulfului. Sulful obţinut mai ales prin procedeul ealcaronilor 
conţine bitumuri, nisip şi alte substanţe minerale; el trebuie supus unei 
distilări. Prin distilare se îndepărtează impurităţile minerale (H. V. W a r- 
tenberg — 1956). 

Sulful brut este introdus într-un cilindru de fontă care se încălzeşte 
deasupra punctului de fierbere al sulfului, la circa 450°C. Vaporii se conden¬ 
sează într-o cameră mare din plumb prevăzută cu supape de siguranţă 
pentru a lăsa să iasă aerul. Cînd temperatura de condensare nu depăşeşte 
punctul de topire al sulfului (sub 112°C) şi distilarea este condusă lent, 
sulful se depune pe pereţii camerei sub forma unei pulberi fine care poartă 
numele de floare de sulf. Dacă distilarea este condusă repede, temperatura 
fiind superioară punctului de topire al sulfului, se obţine sulf lichid care 
se toarnă în forme conice de lemn obţinînd sulf căpăţînă şi sulf în bare 
sau drugi dacă se întrebuinţează forme cilindrice. 

Floarea de sulf conţine mult sulf amorf, insolubil în disulfură de 
carbon, apoi anhidridă sulfuroasă, fier, arsen de care se separă greu. 
O rafinare se poate face menţinînd un anumit timp sulful topit la o tempe¬ 
ratură de 120—130°C, inferioară temperaturii de aprindere in aer (250°0). 
Materiile bituminoase se volatilizează sau se oxidează. Sulful care provine 
din depozitele vulcanice sau pirite conţine arsen, selen, telur. Obţinerea 
sulfului pur în laborator constă dintr-o topire şi o filtrare prin vală de 
sticlă la cald. Se elimină apoi prin distilare în vid impurităţile de fier, 
arsen, calciu, anhidridă sulfuroasă şi diverse substanţe organice. E. F. 
BaconşiE. Fanelli (1942) au instituit o metodă de purificare prin 
fierberi, distilări şi filtrări repetate. 

Proprietăţi fizice. Potenţialul de ionizare a unui electron al atomului 
de sulf este de 10,35 eV. Prin ionizarea unui electron se formează ioni S + . 
Potenţialul de ionizare a doi electroni este 23,4 eV. Se formează ioni 
S 2+ . Pentru trei electroni, potenţialul de ionizare este 35 eV cu formarea 
ionilor S 3+ . Pentru patru electroni potenţialul de ionizare este 47,29 eV, 
eu formarea ionilor S 4+ . Pentru cinci electroni, potenţialul de ionizare este 
72,5 eV cu formarea ionilor S 5+ şi, în sfîrşit pentru şase electroni 
38 eV cu formarea ionilor S 6+ . Baza ionului S 2 ~ este 1,84 A. Eaza atomului 
de sulf este 1,05 Â, a ionului S 2+ este 0,85 Â şi a ionului S 6+ este 0,15 Â. 
Pentru ionii pozitivi, raza scade cu creşterea valenţei de la 1,05 A (S Mom ) 
la 0,15 Â pentru S 6+ . Sulful fiindmai puţin electronegativ decît oxigenul 
reţine mai puţin electronii săi pe care îi pune uşor în comun cu alte ele¬ 
mente. Această proprietate se poate manifesta faţă de el însuşi, de unde 
tendinţa de polimerizare. Spre deosebire de molecula de oxigen, molecula 
ti a este foarte instabilă. 

Atomul de sulf posedă în stratul de valenţă şase electroni, motiv 
] entiu t are are tendinţa de a eîştiga doi eleetioni de la un alt atom de 
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sulf, spre a-şi completa octetul. Se formează astfel cicluri S 8 sau lanţuri 
de atomi de sulf. Molecula ciclică S 8 nu este plană (fig. 121). 

Peste 119,5°C sulful este fluid, deoarece moleculele S 8 au o simetrie 
practic sferică şi se pot mişca uşor. Peste 160°C variază culoarea, densi¬ 
tatea, indicele de refracţie, ceea ce arată un schimb de structură. Ciclu¬ 
rile se rup, lanţurile se leagă la capete. Lanţurile se mişcă greu din cauza 
lungimii, viscozitatea lichidului creşte. Culoa- 
. rea se datoreşte atomilor de la capăt care fiind 
/ legaţi numai cu cîte o legătură sînt nesaturaţi 
•o- -o S-' (L. P a u 1 i n g — 1949). 

Landuri de atomi de sulf încălzit la peste 230°C şi turnat în apă, 

sulful devine plastic. Supus unui efort el se 
întinde. Macromoleculele filiforme formează du¬ 
pă J. J. T r i 11 a t şi H. Forestier (1932) 
un motiv de lungime 9,2(î Â cu distanţa S—S 1,8Â 
şi unghiul de valenţă 107,37° (fig. 122). 


Moleculă ciclică Sg 

i \^^07Â 

Sfrudura moleculei Sg 

Fig. 121 Fig. 122 

Vaporii din vecinătatea punctului de fierbere 444,6°C conţin mole¬ 
cule S 8 . Prin ridicarea temperaturii, aceste molecule se disociază. Mole¬ 
culele care se formează sînt S„ S 2 şi apoi atomi de sulf. Moleculele S 6 
sînt ciclice. Moleculele S 2 există numai peste 800°C; ele se disociază în 
atomi începînd de la 1700°C, iar la 2200°C se consideră că există numai 
atomi de sulf (T u 11 e r — 1954): 

s, <2: S, + S 2 ; S 8 3S 2 ; S 2 î* 2S 

Aceste consideraţii asupra structurii sulfului rezultă din cercetări de raze 
X şi difracţie de electroni. 

Atît în stare solidă, lichidă cît şi gazoasă, sulful este susceptibil de a 
exista în forme diverse şi distincte, ceea ce este pus în evidenţă prin varia¬ 
ţia proprietăţilor sale (culoare, viscozitate, densitate etc.). Toate transfor¬ 
mările din schema: 

S 6 (tetragonal) S 8 (monoclinic) 

S, (hexagonal) -*• S 5 (rombic) -> S„(romboedric) -»• S T (monoclinic 11. G e r- 
n e z) S B (prismatic) -»■ (rombic) 
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smt monotrope cu excepţia ultimei care este enantiotropă (tabelul 60). 
Sulful a, p, X constă din molecule S g , S p din S 6 , S„ din S 4 şi S B din S 8 
sau S e . Sînt solubile în disulfură de carbon S„, Sa, S„ S x , S n şi este insolubil 
S„. Cele mai importante forme sînt S„ şi S p (P. W. S c b e n k — 1955). 


Tabelul 60. Varietăţi ale sulfului solid 


Varietatea 

Notaţia 

Punctul de 
topire, °C 

Densitatea 

Stabilitatea 

Cristalin 

Rombic 

Monoclinic: 

S« 

112,8 

2,06 

<95,5°C 

— prismatic 

S@ 

119,0 

1,96 

95,5<f <119 

— gernez 

— muth- 

S T 

116,8 

2,0 

metastabil 

mann 

Ss 



metastabil 

Romboedric 


<100 

2,135 

metastabil 

Tetragonal 

Se 




Rombic 

S 5 




Hexagonal 

S, 




Amorf 

Sx 





s„ 



> 160°C 

Plastic 

VbS* 





Sulful a. Este cunoscut din antichitate. Este forma care se găseşte 
în natură. Se obţine prin evaporarea lentă a unei soluţii saturate de sulf, 
în disulfură de carbon. Are o culoare galben-verzuie. Aparţine sistemului 
ortorombic şi are densitatea 2,06 la temperatura ordinară. Conduce foarte 
rău căldura. Prin încălzire se sparge în bulgări din cauza inegalităţii trans¬ 
miterii căldurii. La temperatura de 95,5°C se transformă în S 3 . Coloraţia 
galben-verzuie se intensifică prin încălzire. Termotropia se explică prin 
deplasarea unei benzi spre lungimi de undă scurte, pe măsură ce tempera¬ 
tura creşte. Este un izolant electric (p = l-10 17 Q/cmla 22°C). Este dia- 
magnetic. Este insolubil în apă. Se dizolvă extrem de puţin în alcool, 
eter şi terebentină. Este mai uşor solubil în benzen şi petrol. Se dizolvă 
uşor în monoclorură de sulf şi în disulfură de carbon. Sulful sub formă de 
bare (drugi) constă aproape în întregime din sulf rombic. Floarea de sulf 
se compune mai ales din sulf rombic (70%). 

Sulful p. A fost descoperit în anul 1823 de E. Mitscherlich. Se obţine 
lăsînd să se răcească sulful topit pînă se prinde o crustă superficială şi 
turnînd restul din vas. Are aspectul unor ace lungi prismatice. Se mai 
numeşte sulf monoclinic. Are densitatea 1,957 la 25,5°C. Conductibilitatea 
termică este inferioară sulfului a. Temperatura de cristalizare ideală este 
de 119,25°C şi cea reală 114,5°C (întrucît conţine S^ care-i scade tempera¬ 
tura de solidificare). Are o rezistivitate electrică foarte mare, adică este un 
izolant puternic (p = 3,93-10 15 Q/cm la 69°C). Este desigur diamagnetic. 
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Sulful monoclinic (sulful (3) este insolubil in apă, se dizolvă insă în disul- 
fură de carbon, din care prin evaporare se depun cristale de sulf rombie. 

Cristalele de sulf monoclinic nu sînt stabile la temperatura obişnuită 
şi cu timpul trec în cristale mici rombice. Încălzind sulful a peste 95,6°C 
pînă la temperatura de topire şi lăsînd să se răcească se separă sulf (3 sub 
forma unor cristale aciculare transparente. Dacă temperatura scade sub 
95,6°C, atunci cristalele devin tulburi, opace, îneepînd transformarea 
în forma « fără ca forma exterioară a cristalelor să se schimbe. Din forma 
exterioară s-ar trage concluzia greşită că ar exista cristale monoclinice. 
Fiecare cristal acicular este format din mai multe cristale rombice. Feno¬ 
menul prin care forma exterioară nu coincide cu forma cristalină a cris¬ 
talelor mici se numeşte pseudomorfoză. Transformarea: 

Sa «î Su AH = - 0,087 kcal 

este reversibilă şi are loc la temperatura de 95,6°C. Aceasta este în acord 
cu regula fazelor (C = 1, F — 2, O = C + 2 — F = 1). Cele două varie¬ 
tăţi au fiecare un domeniu de temperatură în care sînt stabile. Fenome¬ 
nul se numeşte alotropie cristalină enantiotropă sau simplu enantiotropie 
(enanliotropus = schimbare în cele două sensuri). în diagrama de stare a 
sulfului (v. fig. 274, Vol.I) se observă diferitele transformări pe care 
acesta le suferă. 

Sulful y. Sulful supratopit trece prin răcire lentă în Sp metastabil 
notat şi S Y şi apoi în S« stabil, conform regulei gradelor de reacţie a lui 
W. Ostwald. Această regulă arată că un sistem ce porneşte de la o stare 
metastabilă trece prin stări metastabile la starea finală stabilă. Modi- 
ficaţia Sr, metastabilă la toate temperaturile se deosebeşte de Sp stabil 
prin raportul axelor cristalografice. Se mai poate obţine S T prin răcirea 
bruscă a unei soluţii calde, aproape saturate, de sulf în benzen, ulei de tere¬ 
bentină, alcool. Se prezintă sub formă de foiţe albe, lucioase ca sideful 
(W. M u t h m a n n — 1890, K. Seumann - 1934). Se separă şi 
prin şederea la aer a soluţiilor de polisulfură de amoniu. 

Pe lîngă aceste varietăţi de sulf amintite în tabelul 60 s-au mai des¬ 
cris : sulful w (sulf alb), sulful lui Braun, sulful negru, sulful roşu. Sulful 
lichid, sulful jj. insolubil în disulfura de carbon, sulful - şi sulful coloidal 
reprezintă diferite aspecte ale sulfului amorf. 

Sulful este insolubil în apă. El este însă solubil într-o serie de substanţe 
organice. Sulful rombie este mai solubil în dizolvanţi organici peste 95,5°C 
şi sulful monoclinic sub această temperatură. La20°Cse dizolvă 30 g S„ în 
100 g de soluţie de disulfura de carbon. în benzen, solubilitatea este mult 
mai mică (1,835 g la 25,3°C), Atît in benzen cît şi în toluen prezintă două 
zone de demixtiune. în clorbenzen, anilină, piridină etc., prezintă o misci- 
bilitate parţială. în benzen, naftalină şi bromoform se dizolvă atît S„ cît 
şi S„. în disulfură de carbon se găseşte ca molecule S 8 . Sulful S„. există tot¬ 
deauna în sulful din comerţ, care, în consecinţă, nu este niciodată solubil 
total în disulfură de carbon. Floarea de sulf lasă un important reziduu 
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insolubil. Acest sulf dă cele mai bune rezultate la vulcanizarea cauciucu¬ 
lui. 

Sulful lichid. Sulful cristalin pur S B se topeşte la 119°C şi sulful S a se 
topeşte la 112,S°C, prin topire rapidă metastabilă. Se formează sulf lichid, 
S x format din molecule S 8 . Peste 128°C culoarea se închide devenind roşu 
închis la 100°C, apoi devine vîscos încît nu curge. Viscozitatea este maximă 
la 187°C. Pe la 240°C devine din nou fluid, culoarea trecînd în roşu închis 
aproape negru. Viscozitatea scade din nou. La 400°C lichidul este iarăşi 
mobil. La 445°C fierbe dînd vapori galbeni-oranj. Este vorba deci de o 
alotropie dinamică. 

Viscozitatea s-a interpretat prin deschiderea ciclurilor şi legarea lor 
spre a forma polimeri înalţi, în lanţuri. Sulful obişnuit S 8 solubil în disul- 
fura de carbon (S x ) trece în sulf macromolecular (S„) amorf şi insolubil. 
Aceasta explică mărirea viscozităţii care este proporţională cu lungimea 
macromoleculelor şi cu concentraţia lor. Scăderea viscozităţii la circa 
187°C se datore.şte probabil micşorării lungimii macromoleculelor (fig. 123). 



kto * 



Densitatea sulfului lichid scade cu creşterea temperaturii (1,767 la 
160°C). Conductibilitatea termică creşte lent, panta respectivă prezentînd 
o variaţie a înclinării între 160 şi 170° (fig. 124). Asemenea discontinui¬ 
tăţi mai prezintă căldura specifică, entalpia sulfului, indicele de refracţie, 
refracţia specifică, rezistivitatea electrică. 

Conductibilitatea electrică trece printr-un maxim la 160°C apoi scade 
şi de la 190°C creşte din nou. S-a interpretat această comportare ca urmare 
a deplasării echilibrului S x 71 S„ cu temperatura, S x fiind mai conductibil 
(E. A. S i k o r s k y — 1941). Echilibrul se stabileşte încet în absenţa 
catalizatorilor. Amoniacul este un catalizator pozitiv pentru transformarea 
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pe cînd dioxidul de sulf, acidul sulfuric şi iodul întîrzie transforma¬ 
rea. Sînd deci catalizatori negativi. 

Se admite că inelele care există sub 160°C unde predomină forma S, 
se rup peste această temperatură cînd predomină S„ şi se leagă în lanţuri 
cu o lungime care se pare că este maximă pe la 200°C şi corespunde la S 1200 . 

Sulful dizolvat în hidrocarburi aromatice prezintă două zone de demix¬ 
tiune, una are punctul critic superior 158°C şi cealaltă punctul critic infe¬ 
rior 226°C. Existenţa a două zone de demixtiune este un fenomen unic şi 
se interpretează ca fiind posibil la substanţe a căror compoziţie variază. 
Se admite că prima demixtiune corespunde sistemului Sx — hidrocar¬ 
bură şi a doua sistemului S^ — hidrocarbură. 

Sulful S^ plastic (A. B a u m 4 — 1773) păstrează în principiu speciile 
moleculare existente în echilibrul dinamic la temperatura care a precedat 
răcirea. Din el se extrage în disulfură de carbon la — 80°C o varietate 
S„ formată probabil din S, apoi la 15°C se extrage (circa 60%) sulful S x 
ce corespunde la S a . Acesta este de fapt sulful rombic a. Beziduul insolubil 
este S,* care constă din S ( . Există echilibrul: 

Sl ţi -f- s n 

Se admite că S x pur provoacă topirea rapidă a cristalelor S. şi S B la 112,8°C 
şi 119°C. 

Alotropia dinamică a sulfului lichid se bazează pe echilibrul de mai 
sus. Sulful r. are tendinţa de a se transforma în S x şi S„, astfel încît pro¬ 
cesul se reduce la echilibrul S x S„. 

Băcind brusc în apă sulful încălzit la 300°C se conservă la tempera¬ 
tura obişnuită amestecul S x + S„ în stare lichidă subrăcită, putîndu-se 
astfel studia solubilitatea. Ambele forme sînt solubile în disulfură de car¬ 
bon. în timp ce Sx cristalizează la — 80°C ca S a din disulfură de carbon, 
S„ rămîne în soluţie dînd un ulei închis, din ce în ce mai vîscos, care se 
transformă în S„, insolubil în disulfură de carbon. Se mai poate obţine 
S„. prin descompunerea tiosulfaţilor cu acizi: 

NajSjO, + 2HC1 = 2NaCl + H,0 + S + SO a 

sau prin descompunerea monoelorurii de sulf. Transformarea Sx î; S„ se 
deplasează la lumină spre dreapta şi la întuneric invers. Strtictura S„ este 
încă în discuţie (K. S c h a u m — 1940). 

în anumite condiţii, în prezenţa unor catalizatori, se poate obţine o 
răcire a sulfului topit încît să aibă loc o demixtiune a celor două specii 
de s; şi S B . Echilibrele ce au Icc in sulful topit pot fi redate Sn următoarea 
schemă : 


i: -i I 

S 8 (Sx ) ,- S e ,—' S, , * S„(S„) 

monocliuice molecule molecule macromolecule 
ileschi<e deschise 
(probabile) 
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O altă varietate de sulf amorf este S„. 

Se pare că S' este varietatea obţinută de A. H. A ten (1913—1941), 
răcind sulful lichid şi extrăgind cu disulfură de carbon la — 80°C. Solu¬ 
ţiile de S„ în disulfură de carbon sau toluen au o culoare galben închisă. 
Există un echilibru între acesta şi sulful p. 

S„:5S K 

Se ştie că punctele de topire ideale ale S a şi S 9 pure obţinute prin extra¬ 
polare scad cînd sînt determinate prin răcirea lichidului şi însămînţate 
cu cristale S„ şi S 9 . Faptul se explică printr-o alotropie dinamică. 

Temperaturile ideale de topire ale S„ şi S @ sînt 112,8°C şi respectiv 
119°C. Prin răcirea lentă a sulfului topit se găsesc temperaturile de crista¬ 
lizare 110,2°C şi respectiv 114,5°C. 

Temperatura de 119°C se referă la echilibrul S s S X( iicii>. în absenţa 
aerului, sulful lichid se transformă în puţin S„ care scade punctul de to¬ 
pire al S x pînă la 114,5°C. Dacă s-ar menţine sulful topit mai mult timp 
la 200°C, s-ar forma S M care prin răcire rapidă ar scădea şi mai mult tem¬ 
peratura de cristalizare. 

Scăderea la 110,2°C sub punctul de cristalizare al S a se explică la fel. 
Valoarea 112,8°C se referă la echilibrul: 

‘VflIChj 

iar variaţia punctului de cristalizare al S a prin echilibrul: 

S««Si + S- 

Se numesc temperaturi naturale de cristalizare valorile 114,5°C şi 
110,2°C în timp ce 119°C şi 112,8°C sînt temperaturi ideale de topire. Se 
observă că deşi este vorba de un corp pur, temperaturile de topire şi cele 
de cristalizare nu coincid. 

Pe lingă formele de sulf a, (1, A, te, p şi y, a căror existenţă este indis¬ 
cutabilă, s-au mai descris 8, (C h. R. Engel — 1891) poate identic cu 
S p al lui A. H. A t e n (1912). E. K o r i n t h (1928) a descris varietăţile 
S ? şi S„. 

Sulful coloidal. Tratînd o soluţie apoasă de polisulfură de calciu cu 
acid clorhidric se obţine un lichid alb numit lapte de sulf. Acesta se mai 
obţine prin acţiunea hidrogenului sulfurat asupra unei soluţii de acid 
sulfuros. 

Prin acţiunea unui acid (H 2 S0 4 ) asupra tiosulfatului de sodiu la rece 
se obţin rezultate mai bune. Se obţine sulf coloidal dacă se foloseşte o 
soluţie alcoolică de sulf căreia i se adaugă apă. Un sol A. Gutbier se obţine 
condensînd vaporii de sulf în apă. S-au mai putut prepara soli de sulf pe 
cale mecanică şi electrică (E. Miillerşi R. Sowakowski - 1905). 
Sulful coloidal se obţine tehnic (B. Waeser — 1929 — 1950). 
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bulful coloidal se poate coagula prin adăugare de electroliţi (’XaCl) 
şi centrifugare. Precipitatul poate fi adus din nou în soluţie prin tratare 
cu apă (Swen Oden — 1913). Aceste soluţii de coloizi reversibili con¬ 
ţin, după H. Freundlich, ca fază dispersă S„. 

Soluţiile eoloidale, obţinute prin tratarea cu apă a unei soluţii alco¬ 
olice de sulf, floculează la adăugarea unor acizi şi nu mai sînt reversibile. 
Se admite că conţin S x ca fază dispersă. Solii proveniţi din dizolvanţi 
organici sînt hidrofobi şi conţin S, (S s ), solii liidrofili conţin S„. 

Soluţiile eoloidale de sulf sînt stabilizate prin adsorbţie pe suprafaţa 
micelelor a unor ioni negativi. Apa şi acidul pentationic are o mare putere 
do stabilizare. Micelele liidrofile şi cele liidrofobe se formează astfel: 
[(Sg-j/S 3 0 6 II 2 ,S 5 0 6 ] 2_ şi [(Sx- ^H.ObHOj-încareCj >2 şi a <irj. S-a 

susţinut că acidul tiosulfuric este stabilizatorul. Forma particulelor este 
aproape sferică şi dimensiunile variabile (0,22—0,575 p). Atît solii hidro- 
fili cit şi cei hidrofobi sînt încărcaţi negativ. 

Solii hidrofili cu grad mare de dispersie sînt galbeni, prin trrnspa- 
renţă şi culoarea variază cu dimensiunile de la galben clar la alb lăptos, 
(.’ind dimensiunile cresc, ci devin bruni, purpurii sau albaştri. Acidu- 
lind o soluţie de tiosulfal de sodiu, în anumite condiţii, se observă colo¬ 
raţii galbene, oranj, roşii, violete, albastre înainte de a se precipita sul¬ 
ful (W . D . Bancroft şi C . G u r c h o t —1932). 

Resorbţia ireversibilă a ionilor adsorbiţi sub acţiunea luminii scade 
stabilitatea solilor, întrucît creşte concentraţia în ioni 11 + şi SO;“ : 

3(S s+s ) 05" + 2HjO = 5SOj" + 4H+ + (10 + 3z)S 

Soluţiile eoloidale de sulf floculează sub acţiunea electroliţilor (NaCl, 
Li 2 S0 4 , HC1, Be(NO„) 2 etc.), neelectroliţilor (tricloretilena etc.), radiaţi¬ 
ilor luminoase, prin îmbătrînire sau sub acţiunea temperaturii. 

Sulful coloidal nu se oxidează decît lent la aer. Are acţiune reducă- 
toare. Reduce acidul iodic la iod. Este oxidat uşor de o soluţie de tri- 
clorură de iod. Sulfatul de argint este redus în mediu de acid sulfuric 
la sulfura de argint. Solurile de sulf acţionează asupra solurilor unor meta¬ 
le (Ag, Cu, Hg), formîndu-se sulfurile respective. 

S-au preparat şi o serie de organosoli ai sulfului (in alcool izobutilic, 
etauol, benzen, toluen, xilen etc.). 

Sulful în stare gazoasă. La temperatura de 444,6 °C sulful lichid fierbe 
sub presiunea standard 1013250 dyn/cm 2 . Temperatura aceasta este una 
dintre cele şase puncte ale scării internaţionale de temperaturi (H . F . 
Stinuo n—1949). Vaporii de sulf, foarte grei în raport cu aerul şi puter¬ 
nic coloraţi în roşu la punctul de fierbere, prezintă anomalii remarcabile. 
Densitatea scade cu creşterea temperaturii (fig. 125). Vaporii de sulf 
intre 0 C C şi 2 500 °C conţin moleculele S 8 , S 6 , S 4 , S 2 şi S 4 (H . B r a u n e 
—1952). 

Fiind un amestec de S T , S„ şi adică de molecule S 8 , S 6 şi S 4 , 
sulful lichid este diamagnetie, pe cind sulful gazos fiind un amestec de 
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molecule s 8 , s, şi S 2 este normal ca datorită moleculei S 2 să fie paramag- 
netic. Susceptibilitatea paramagnetică creşte cu temperatura, pe măsura 
creşterii conţinutului de S 2 . 

Speciile moleculare ale sulfului avînd o complexitate ridicată ca S 8 , 
S 6 posedă un spectru de absorbţie continuu. Moleculele S a posedă un 
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spectru diferit cu multe linii. Pe cale spectroscopică, din spectrul de 
bandă s-a dedus distanţa S—S = 1,89 A (G. Herzberg —1950). A 
fost studiată o varietate mare de spectre. 

Proprietăţi chimice. Sulful posedă o structură electronică Îs 2 2s 2 2 p & 
3 s 2 3p 4 cu şase electroni în stratul de valenţă. El îşi poate completa stratul 
de valenţă cu doi electroni pe care îi captează luînd configuraţia argonu¬ 
lui. în acest caz funcţionează ca ion divalent negativ. Admiţînd că sulful 
poate funcţiona ca element electropozitiv se poate recunoaşte uşor că 
el poate funcţiona tetravalent (SO z , SC1 4 ), pierzînd electronii p şi hexa- 
valent cînd pierde toţi cei şase electroni ai straturilor de valenţă (S0 3 , 
SF 6 ). Sulful funcţionează cu valenţele: —2, 0, -f2, -J-4 şi -f6. 

Ionii de sulf au tendinţa de a forma lanţuri mai mult sau mai puţin 
lungi. Toţi ionii constituiţi în acest mod au valenţa —2. Lanţurile de 
atomi există chiar în element. Legătura S —S în acest caz este covalentă, 
raza sulfului este mai mică (1,04 A) decît a ionului S 2- . Tendinţa sulfului 
de a da lanţuri sau cicluri îl deosebeşte de oxigen. Fenomenul este gene¬ 
ral pentru elementele din grupele a IV-a, a V-a şi a VI-a principale, în 
care primul element se deosebeşte de celelalte. 

Sulful este mai puţin activ decît oxigenul, totuşi la încălzire se combină 
cu majoritatea elementelor. Nu se combină direct cu azotul, aurul şi pla¬ 
tina. Sulful se combină cu lialogenii, cu excepţia iodului. Cu fluorul for¬ 
mează ca produs principal hexafluorura. Rezultă şi fluoruri inferioare. 
Reacţia cu fluorul are loc cu flacără şi este din ce în ce mai lentă cu cei¬ 
lalţi halogeni. Cu clorul şi bromul formează S 2 C1 2 şi S 2 Br 2 . 
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Sulful de combină direct, cu oxigenul, cu atît mai uşor cu cit 
temperatura este mai înaltă. Reacţia are loc cu aprindere la 280 °C în 
oxigen şi la 360 °C în aer. Se formează în acest caz dioxid de sulf. în 
condiţii speciale se formează trioxid şi monoxid de sulf. Sulful este oxi¬ 
dat de ozon la dioxid de sulf. 

Prin acţiunea sulfului asupra amoniacului lichid se formează tetra- 
azotura de tetrasulf N 4 S 4 : 

10 S -i- 16NH 3 G(NH 4 ) 2 s + s 4 n 4 

Prin tratare cu iodură de argint, echilibrul se deplasează spre dreapta: 

(NH 4 ) 2 S + 2AgI Ag 2 S + 2NH 4 I 

Sulful reacţionează direct cu fosforul formînd patru sulfuri la diferite 
temperaturi: P 4 S 3 , P 4 S 5 , P 4 S 7 şi P 4 S 10 . Arsenul prin topire se amestecă 
cu sulful în orice proporţie ; în proporţii definite se formează As 4 S 4 (realga- 
rul), As 4 S 6 (orpimentul) şi As 2 S 5 . Cu antimoniul formează prin topire Sb 2 S 3 
şi Sb 2 S 5 care se dizolvă în suîfură de amoniu ca şi sulfurile corespunză¬ 
toare de arsen, pentru a forma tioantimoniţi SbS 3 “ şi tioantimoniaţi SbS 4 _ . 
Sulf al reacţionează cu bismutul formînd Bi 2 S 3 . 

La temperatură înaltă sulful reacţionează cu carbonul formînd disul- 
fură de carbon, compus endoterm şi inflamabil. în aceste condiţii speci¬ 
ale se formează şi C 3 S 2 şi probabil CS sau (CS) n . Topind siliciul amorf 
cu un exces de sulf şi purificînd compusul prin sublimare se obţine disul- 
fura de siliciu (IV). Germaniul se comportă analog formînd disulfura de 
germaniu (IV), care poate fi redusă cu hidrogen la sulfura de germaniu 
(II). Pe cale directă se pot obţine sulfurile staniului divalent şi tetrava- 
lent. Ambele se dizolvă în sulfuri alcaline formînd metatiostanaţi SnSf» - 
ortotiostanaţi SnSţ - . încălzind plumbul în vapori de sulf se formează 
sulfura de plumb. 

Borul, singurul nemetal din grupa a IlI-a principală reacţionează 
total cu sulful la I 200 C C formînd B 2 S 3 . Cu aluminiu se formează sulfura, 
destul de greu, topind amestecul respectiv. Galiul formează cu sulful 
Ga 2 tS :î la 1 200 °C. Cu indiul se formează mai uşor sulfurile corespunză¬ 
toare stărilor de valenţă 1 şi II. 

Metalele alcaline, cuprul, argintul şi mercurul se combină cu sulful 
prin simplu contact. Calciul şi stronţiul se combină cu vaporii de sulf 
pe la 400 °C. Magneziul, zincul, cadmiul ca şi aluminiul reacţionează prin 
încălzirea amestecului intim într-un punct pentru a amorsa reacţia. Cu 
metalele din grupa a IV-a reacţionează numai sulful lichid sau vaporii 
de sulf. Dintre celelalte elemente fierul, cobaltul şi nichelul formează 
sulfuri. 

Caracteristic este faptul că sulfurile alcaline dizolvă sulf formîndu-se 
polisulfuri de tipul M 2 S J . (x = 2,3,4,5,6,). Aceste polisulfuri se formează 
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şi direct prin reacţia dintre sulf şi amoniacul lichid. Ciclul S 8 se deschide 
prin reacţie cu cianurile (P.D. Bartlett şi B . E.Davi s—1958) : 

CN” 

S 8 + CX- = S-S-S-S-S-S-S-SCN ->• -s-s 4 -s-scx+scx- 

Sulful reacţionează peste 100 C C cu apa formând hidrogen sulfurat ca pro¬ 
dus principal: 

3S-r2H 2 0 2H 2 S + S0 2 

Acidul sulfuric concentrat este redus de sulf la anhidridă sulfuroasă : 

S -f- 2H,S0 4 2H 2 0 + 3S0 2 

Cu acidul azotic concentrat sulful reacţionează oxidîndu-se la acid sulfuric. 
Acidul iodhidric atât în stare gazoasă cit şi în soluţie apoasă concentrată 
formează cu sulful, hidrogen sulfurat: 

Ssolid + -HIjiiî = H 2 S ?ai -f- I 2 goliţi 

Sulful reacţionează cu oxidul de carbon sau cu dioxidul de carbon, la tem¬ 
peraturi înalte, conform reacţiilor: 

2CO + S 2 2COS 
IC0 2 + 3S 2 <± 4COS + 2S0 2 

Sulful topit reacţionează cu oxizii metalici îneepînd de la 150—200 °C 
cu o viteză măsurabilă, formîndu-se dioxid de sulf şi sulfuri metalice. 
Cu oxizii alcalini şi alcalino-pămîntoşi apar în stadiul final şi sulfaţi. în 
cazul oxidului de calciu reacţia globală este: 

ICaO -f 2S, = 3CaS + CaS0 4 

Sulful reduce trioxidul de crom la Cr 2 0 3 . Dieromatul de potasiu prin 
topire cu sulf este redus la Cr 2 0 3 : 

K.Cr 2 0 7 + S = K 2 S0 4 + Cr 2 0, 

De asemenea sînt reduşi azotaţii. Amestecul de clorat de potasiu şi sulf 
este un exploziv foarte brizant. 

Sulful reacţionează cu hidroxizii formînd sulfuri şi tiosulfaţi. Cu 
sulf în exces se obţin polisulfuri şi tiosulfaţi : 

GXaOH 4 - ÎS = Xa 2 S 2 0 3 + 2Na 2 S + 3M 2 0 
6NaOH 4 - 10S = Xa 2 S 2 0 3 -f 2Na 2 S 4 + 3H 2 0 
3Ca(OU) 2 -r 12S = CaS 2 0 3 + 2CaS 5 + 3H„0 

Formarea polisulfurilor se explică prin faptul că energiile de legă¬ 
tură a atomilor S—S în ciclul S 8 ca şi a atomilor de carbon în lanţurile 
C—C sînt comparabile, 03,8 şi respectiv 58,5 kcal. Deci nu este surprinză- 
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tor faptul că legăturile atomilor de sulf în polisulfuri au o oarecare stabi¬ 
litate termodinamică (H. B. van der Heijde — 1953). 

Proprietăţi fiziologice. Luat în cantităţi mari, în stare fin divizată, 
pe cale bucală, sulful este periculos (10—20 g). Simptomele otrăvirii sînt: 
vomitări, inflamarea gîtului, miros de hidrogen sulfurat, dureri de cap 
şi de stomac, hematourie etc. 

Pomezile cu acţiune depilatoare care sînt folosite timp îndelungat 
provoacă otrăviri caracteristice hidrogenului sulfurat. în minele de sulf 
provoacă muncitorilor scleroză pulmonară. în medicină se foloseşte extern 
ea pomadă contra scabiei şi a altor afecţiuni cutanee. 

Sulful este o componentă indispensabilă a proteinelor care se găsesc 
în toate celulele vii. Se găseşte în păr, pene, coarne şi epidermă sub 
formă de keratină. Se mai găseşte în vitamina B A , în muştar etc. 

Fermentaţiile sulfuroase au avut probabil un mare rol la formarea 
petrolului. Astfel de procese se produc, de exemplu, în adîncimile Mării 
Negre unde există hidrogen sulfurat de provenienţă biologică. Plantele 
microscopice de la suprafaţă (planctonul) cad la fund, mor în regiunea 
otrăvită de hidrogenul sulfurat, nu putrezesc din lipsa oxigenului şi se 
transformă, sub acţiunea bacteriilor anaerobe, în bitumuri. 

Recunoaştere şi determinare. Sulful arde cu o flacără albastră şi 
miros puternic de dioxid de sulf. Topit cu un carbonat alcalin, for¬ 
mează, o polisulfură, care umectată cu apă înnegreşte o lamă de argint 
şi cu nitroprusiat de sodiu formează o coloraţie ■v ioletă caracteristică. 

în general, sulful din diferiţi compuşi este oxidat la acid sulfuric cu 
apă de brom, cu apă oxigenată amoniacală sau cu acid azotic în tub în¬ 
chis (metoda L. Carius pentru substanţe organice cu sulf) şi apoi acesta 
este determinat ca sulfat de bariu. 

întrebuinţări. Sulful se foloseşte la fabricarea acidului sulfuric. Ulte- 
riov pentru producţia de acid sulfuric au început să se exploateze şi zăcă¬ 
mintele de pirită. Astăzi cantităţi mari de sulf se folosesc ca anticripto- 
gamic (fungicid) la combaterea bolii viţei de vie, oidium şi la vulcani¬ 
zarea cauciucului şi a gutapercii. 

Sulful serveşte la prepararea unei serii de compuşi: disulfura de 
carbon, anhidrida sulfuroasă, hiposulfitul de sodiu, clorura de sulf, Ultra¬ 
mar inul, cinabrul şi a numeroase materii colorante organice. 

Sulful se utilizează la fabricarea pulberii fără fum, a focurilor de arti¬ 
ficii, a trisulfurii de tetrafosfor P 4 S 3 , a chibriturilor prin frecare şi a unor 
preparate destinate dezinfectării. Pulberea neagră este un amestec de 
sulf, cărbune şi azotat de potasiu. Prin ardere se formează oxid şi dio¬ 
xid de carbon, azot şi sulfat de potasiu. Arderea sulfului la dioxid de 
sulf este utilizată ca mijloc fumigen, pe lingă faptul că dioxidul de sulf 
serveşte la albirea lînei, mătăsii şi gelatinei. Sulful serveşte la fabrica¬ 
rea unor izolanţi (ebonită). Unele cimenturi care conţin sulf sînt rezistente 
la acizi. 
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COMBINAŢIILE SULFULUI UU HIDIIOGEXUL 

Hidrogenul sulfurat. A fost descoperit de G. F. Kouelle (1773) 
şi numit aer rău mirositor. C. W. S c h e e 1 e l-a obţinut în stare 
pură în anul 1777. C. L. Berthollet i-a determinat compoziţia 
(1793) şi a început studiul proprietăţilor sale. 

Se numeşte monosulfură sau sulfură de hidrogen cînd ne referim la 
el în stare gazoasă, şi acid sulfhidrie atunci cînd avem în vedere solu¬ 
ţia respectivă. I’olisulfurile de calciu erau cunoscute de alchimiştii greci, 
care le preparau prin fierberea sulfului cu lapte de var ( Theion idor = 
apă divină). 

Stare naturală. In stare solidă este un constituent, al scoarţei unor 
mari planete (A. 13 a u v i 11 i e r —1954). La suprafaţa pămîutului 

provine din crăpăturile vulcanice, în fumerole. Se găseşte în apele sul¬ 
furoase. Se presupune că în aceste izvoare minerale, hidrogenul sulfurat 
s-a format prin descompunerea sulfurii de calciu (provenită din reducerea 
ghipsului) de către acidul carbonic dizolvat în apa acestor izvoare: 

CaS0 4 CaS CaS + IL.0 + CO s = CaCO, + H,S 

Hidrogenul sulfurat se formează prin descompunerea huilei la fabri¬ 
carea gazului de iluminat. Se găseşte în apele mărilor: Marea Neagră, 
Baltică, în Oceanul Indian la anumite adîncimi. Se găseşte în multe zăcă¬ 
minte de petrol, în gazele naturale ale pungilor de petrol şi în alte gaze 
naturale. Hidrogenul sulfurat se formează prin intervenţia unor bacterii 
sau ciuperci asupra sulfurilor, sulfaţilor, tiosulfaţilor şi halogenurilor de 
sulf. Compuşii organici sînt descompuşi de microorganisme anaerobe, cu 
formare de hidrogen sulfurat. Putrefacţia unor substanţe albuminoase, 
ca albuşul de ou, favorizată de bacterii aerobe produce hidrogen sulfu¬ 
rat. Mirosul rău al ouălor stricate se datoreşte hidrogenului sulfurat. 

Preparare. C. W. Scheele (1777) a constatat că trecîndhidro¬ 
gen peste sulf topit intr-un tub de porţelan la 400 °C se formează hidro¬ 
gen sulfurat. Reactivitatea este mult mai mică decît in cazul oxigenului: 

II. + Sa jzH H,S AH = - 4,8 kcal/mol 
H, + S mp H,S AH = - 19,6 kcal/mol 

Reacţia este reversibilă şi K v = Pajpa,s = 3,8 -IO -6 la 20 3 C; 8,3 la 50' < 
şi 15,6 la 80°C. Peste 500°C are loc o disociere apreciabilă a hidrogenului 
sulfurat. Reacţia este favorizată de la stingă la dreapta de creşterea presi¬ 
unii şi scăderea temperaturii. Cinetica acestei reacţii a fost studiată do 
M . Bodenstein (1899). Studiul influenţei peretelui, adică al unei 
reacţii eterogene între hidrogen şi sulful adsorbit a arătat că aceasta are 
loc între 300 şi 550 °C (D . P o r r e t-1936). S-a studiat şi influenţa unor 
catalizatori ca piatra ponce, bauxita, platina, paladiul etc. 

Disocierea hidrogenului sulfurat se observă sub influenta temperaturii 
a radiaţiilor ultraviolete, a descărcărilor electrice şi prin bombardare 
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cu particule a. La temperaturi înalte disocierea este omogenă, de ordinul 
II, apoi scade la temperaturi sub 650 °C şi intervine influenţa pereţilor şi 
a catalizatorilor. Pe paladiu redus disocierea are loc la temperatură ordi¬ 
nară. 

Hidrogenul sulfurat se formează în reacţia dintre acidul iodhidric 
gazos şi sulful solid : 

2HI 4- s h 2 s 4- I 2 

La temperatură înaltă, vaporii de apă reacţionează cu sulful în prezenţa 
carbonului sau a oxidului de carbon pentru a forma hidrogen sulfurat : 

2C + 2H 2 0 + S 2 — 2CO 2H 2 S 
2CO + 2H 2 0 + S 2 2C0 2 + 2H 2 S 

Prezenţa unui catalizator face ca hidrogenul sulfurat să se formeze la 
temperatura ordinară (E . Donge s—1947). 

Hidroxizii alcalini şi alcalino-pămîntoşi încălziţi în prezenţa sulfului 
şi a apei formează în anumite condiţii hidrogen sulfurat (J . D a 11 a— 
1952, C . W.Wilkins —1954). Sulful solid sau lichid este redus de 
hidrogenul fosforat, arseniat şi antimoniat la hidrogen sulfurat. Compuşii 
organici bogaţi în hidrogen încălziţi cu sulf formează hidrogen sulfurat. 
Metanul reacţionează cu sulful printr-o reacţie catalizată în două trepte 
şi formează hidrogen sulfurat: 

600— 850°C 

CH 4 4- 4S-2H 2 S + CS 2 

200—SOO°C 

CS 2 + 2H a O-> 2H 2 S + C0 2 

Cu ajutorul metanului, dioxidul de sulf este convertit catalitic în hidro¬ 
gen sulfurat (S . W . Walker—1946); 

4S0 2 + 3CH 4 = 4H 2 S + 3C0 2 +2H 2 0 

Sulfurile metalice (FeS, FeS 2 , Ag 2 S, PbS, CuS etc.) pot fi reduse de hidro¬ 
gen la temperaturi peste 500°C. Sulfurile metalelor alcalino-pămîntoase. 
de aluminiu şi crom liidrolizează cu apa punînd în libertate hidrogen 
sulfurat (A. Tian, S. Aubane 1—1946) : 

Al 2 S 3 -}- 6H 2 0 = 3H„S 4- 2Al(OH) s 

în industria sărurilor de bariu, hidrogenul sulfurat este un produs secun¬ 
dar rezultat prin hidroliza sulf urii : 

M„S 4 - H 2 0 HMS 4- MOH 
HMS 4- HoO ;=? H 2 S 4- MOH 

Hidrogenul sulfurat se obţine frecvent prin acţiunea acizilor asupra unor 
sulfuri (PbS, ZnS, FeS, FeS 2 , Sb 2 S 3 alcalino-pămîntoase). în laborator 
se foloseşte sulfură de fier (II) şi acidul clorhidric în aparatul Kipp : 
FeS 4- 2HC1 = H 2 S 4- FeCl, 
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Gazul care se degajă este trecut printr-un vas spălător cu apă pentru 
a reţine picăturile de acid care sînt antrenate. Dacă se utilizează acid 
sulfuric, atunci hidrogenul sulfurat este impurificat cu dioxid de sulf. Sul¬ 
fura de fier (II) tehnică obţinută prin topirea fierului cu sulful poate 
conţine şi fier liber. Prin acţiunea acidului clorhidric asupra acestuia 
rezultă hidrogen. Purificarea se poate face lichefiind amestecul gazos cu 
zăpadă carbonică şi distilîndu-1 fracţionat. 

Hidrogenul sulfurat liber de hidrogen se obţine prin acţiunea acidu¬ 
lui clorhidric asupra trisulfurii de diantimoniu : 

Sb 2 Sj + (’tHCI = 2SbCI 3 + 3H a S 

Hidrogen sulfurat pur se poate obţine prin acţiunea acidului clorhidric 
pur asupra sulfurii de calciu sau de bariu : 

BaS + 2HC1 = BaCI z + H 2 S 

Hidrogenul sulfurat se mai formează prin hidroliza unor sulfuri nemeta¬ 
lice (bor, siliciu, fosfor, carbon): 

CS s + 2 HjO ;zz* 2 HjS + C0 2 

O serie de substanţe organice, mai ales mereaptanii sînt susceptibili să 
formeze hidrogen sulfurat prin disociere termică sau sub acţiunea altor 
agenţi chimici şi fizici. Astfel, prin acţiunea apei asupra tioacetamidei 
se degajă hidrogen sulfurat: 

CH, - C‘ + 2H,0 = CHjC00H+NH 3 +H,S 

N NH a 

Este convenabil şi un amestec de sulf şi parafină, naftalină, gudroane care 
prin încălzire formează hidrogen sulfurat. Dezvoltarea hidrogenului sulfurat 
încetează cînd se înlătură lumina şi căldura (F . S e e 1 —1956). Hidro¬ 
genul sulfurat apare într-o serie de procese ca : distilarea cărbunelui, a 
petrolului, încălzirea cauciucului vulcanizat, în cursul fermentaţiilor, 
in metabolismul unor bacterii. 

Proprietăţi f izice. La temperatura obişnuită, hidrogeul sulfurat este 
uu gaz cu densitatea 1,1895 în raport cu aerul ( metoda densităţilor limită 
E . M o 1 e s -1937) (tabelul 61). Itaportul căldurilor specifice la 25°C' 
este 1,321. Hidrogenul sulfurat a fost lichefiat de M. Paraday în 
anul 1823, într-un tub îndoit în formă de V, închis, care conţine într-un 
braţ sulfură de fier (II) şi acid clorhidric. Băcind celălalt braţ se lichefiază 
hidrogenul sulfurat. La 0°C este suficientă o presiune de 10 atm. 

In stare lichidă este transparent şi incolor cu d l0 = 0,789. Punctul 
său de fierbere este —60,46 °C. Punctul de topire al hidrogenului sulfu¬ 
rat solid este — 85,56°C. 

Hidrogenul sulfurat solid este polimorf, aşa cum rezultă din discon¬ 
tinuităţile observate în variaţia cădurilor specifice. Punctele de tranziţie 
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între cele trei modificaţii sînt -169,56°C şi -146,96 *C. Rezonanţa magnetică 
nucleară pune şi ea în evidenţă tranziţiile între fazele solide (N . L . 
Alpert —1949). Hidrogenul sulfurat lichid posedă o constantă dielec- 
trică de 8,99 la — 78,56°C. Această valoare fiind mică, hidogenul sulfurat 


Tabelul 61. Proprietăţile fiziee ale 1I 2 S 


Proprietăţile 

Valorile 

Punctul dc topire, e C 

- 85,49 

Punctul dc fierbere, c C 

- 60,33 

Densitatea (gaz, 0°C, 760 mm Hg), g/l 

1,5392 

Densitatea (lichid, 60°C), g/cm 3 

0,96 

Presiunea de vapori la 0°C, atm 

10,3 

Temperatura critică, °C 

100,4 

Presiunea critică, atm 

89 

Constanta de ionizare (la 25°C) A'[ 

1,15 • IO- 7 

Constanta de ionizare (la 25 C C) A'„ 

1.12 • IO- 5 

Solubilitatea molară la 760 mm Hg si 25 C C 

0,102 

Căldura de vaporizare, cal/mol 

i 4463 


lichid are o putere ionizantă mică. Momentul de dipol al gazului este 
1,045 D la 50 °C. Hidrogenul sulfurat este diamagnetic. Presiunea de 
vapori a solidului prezintă discontinuităţi. 

Cu ajutorul razelor X s-a stabilit că hidrogenul sulfurat solid cristali¬ 
zează într-o reţea cubică cu feţe centrate de tip fluorină cu patru mole¬ 
cule în celula elementară. Spectrul în infraroşu prevede o structură tetra- 
gonală (J. B. Lohman, D. F. II o r n i g —1950—1951). Din 
spectrul în infraroşu rezulă că în stare gazoasă molecula H 2 S este unghiu¬ 
lară cu unghiul a = 92°12' (H. C. Allen Jr., E. K. Plyler 
—1956) şi distanţa S—H = 1,328 A. Existenţa momentului de dipol 
indică o structură unghiulară. 

La formarea moleculei de hidrogen sulfurat se utilizează cei doi 
electroni p. Unghiul a = 92°12' indică faptul că hibridizarea sp este 
practic nulă. 

Măsurători de potenţial de ionizare au dat diverse valori şi au 
indicat existenţa ionilor S + , SH + , H : S + , H£", HS _ , S“ (T. L . 
Cottre 11 —1954). 

Un litru de apă dizolvă 4,6 1 gaz la 0°C şi 2,6 1 la 20°C. Există 
un hidrat de compoziţie aproximativă H,S-6II 2 0 (P . V il 1 a r d —1897). 
Acesta este un compus de incluziune. 

După studii îndelungate s-a stabilit că acest hidrat are compoziţia 
exactă H 2 S-5,75 H z O (X . F. C 1 a u s s e n —1951). 

Existenţa unor hidraţi dubli care pe lingă hidrogen sulfurat mai 
conţin şi un alt gaz a fost de multă vreme semnalată (F . W o h 1 e r 
—1840). Celula elementară conţine 136 molecule de apă cu 24 goluri din 
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care 16 mici şi 8 mari. Hidrogenul sulfurat fiind o moleculă mai mică 
ocupă primele goluri iar moleculele M (CC1 4 , CHC1 3 , CH 2 C1 2 ), celelalte 
goluri. Formula hidraţilor dubli de acest tip este M-2H,S *17 H 2 0 (M. von. 
S t a c k e 1 b e r g—1954). 

Soluţiile de hidrogen sulfurat sînt descompuse de căldură, ultrasunete, 
raze ultraviolete şi raze X. Hidrogenul sulfurat lichid dizolvă iodul şi 
multe combinaţii organice fără reacţie. 

Proprietăţi chimice. Hidrogenul sulfurat se disociază termic chiar la 
temperatură joasă : 

H 2 S H, -f S 

Conform principiului echilibrului mobil, disocierea creşte cu temperatura 
(fig. 126). La 1 200 °C gradul de disociere este 44%, valoare care pentru 
apă se atinge la 3 000—3 500 °C. Trecînd hidrogenul sulfurat printr-un 
tub încălzit puternic într-un loc se observă după locul încălzit o sepa¬ 
rare de sulf. Stabilitatea sa redusă explică şi rolul său reducător. 

Hidrogenul sulfurat gazos şi uscat arde într-o atmosferă de fluor 
cu o flacără albastră, formîndu-se acid fluorhidric şi fluorură de sulf. 
Cu clorul se formează acid clorhidric : 


H a S + 2C1 2 = SCI* + 2HC1 


AIjOj 

Cl 2 + H 2 S ;i=? 2HC1 -f s 
4C1, + 4H 2 0 + H 2 S = H 2 S0 4 + 8 HG1 

Ultima reacţie are loc în soluţie. Bromul reacţionează la fel, iar iodul 
formează acid iodhidric numai în prezenţa apei. Hidrogenul sulfurat este 
descompus de acidul sulfuric după reacţia: 



n 2 so 4 + h 2 s = 2H 2 0 + so 2 + s 
Este atacat cantitativ de oxigenul 
atomic şi de ozon formîndu-se apă, 
dioxid şi trioxid de sulf, acid sulfu¬ 
ric şi sulf. Hidrogenul sulfurat gazos 
arde în oxigen cu o flacără albastră 
formînd un depozit de sulf, deoarece 
oxigenul are o afinitate mai mare 
pentru hidrogen decît pentru sulf: 

h 2 s + l/20 2 = h 2 o j- s 
Cînd temperatura şi cantitatea de oxi¬ 
gen cresc se formează dioxid de sulf : 


2H 2 S + 30 2 = 2S0 2 4- 2H 2 0 


Temperatura de inflamabilitate a amestecului H 2 S—0 2 , adică tempera¬ 
tura minimă la care gazele încălzite separat şi amestecate se aprind este 
cuprinsă între 220 şi 235°C la presiunea atmosferică şi variază cu presi- 
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unea conform graf icului din fig. 127. Î7.N. Semenof f —1945 a propus 
un mecanism în lanţ pentru a explica arderea. Hidrogenul sulfurat este 
oxidat de aer, în soluţie, la sulf trecîndu-se probabil prineompusulinter- 
rnediar 0 2 SH~, în care ionul SH _ reacţionează ca donor şi oxigenul ca ac- 
ceptor. Reacţia totală este (E . A b e 1 — 1956): 


2HS- + O, = 2S + 20H- 

Hidrogenul sulfurat poate fi oxidat şi 
fotochimic (R . G . W . Norris 
şi A. P. Zeelenberg — 1957). 
Reacţia este însoţită de emisie de 
lumină care este atribuită treptei: 
so + o = so s + In 

O reacţie violentă are loc şi intre 
hidrogenul sulfurat gazos şi acidul 
azotic fumans, dioxid de clor sau 
dioxidul de plumb. Hidrogenul sul¬ 
furat se dizolvă în sulf topit formînd 
polisulfuri de hidrogen : 

HgS + 1/2S 2 H 2 S 2 



Constanta de echilibru a acestui proces descreşte de la 16,77 la 4,62 -IO -3 
între 298,1 şi 1500“C (E . Hener — 1947). Hidrogenul sulfurat reac¬ 
ţionează cu carbonul formînd disulfură de carbon, iar cu borul formează 
sulfură de bor (III). 

Trifluorura de clor reacţionează violent producînd aprinderea hidro¬ 
genului sulfurat. In contact cu hidrogenul sulfurat şi cu o flacără C1 2 0 
explodează. Hipocloriţii şi clorura de var formează cu hidrogenul sulfu¬ 
rat clor, acid sulfuric şi sulf. Acidul bromic îl oxidează la acid sulfuric. 
La cald anhidrida iodică oxidează hidrogenul sulfurat. Aproape toţi iodaţii 
metalelor grele reacţionează. Cu inetaperiodatul de potasiu reacţia com¬ 
plexă poate fi rezumată astfel: 

2KI0 4 + 5H a S = KgSOj + 2HI + IllgO + tS 


Cu diclorura de tionil se formează monoclorură de sulf care se reduce 
violent mai ales în prezenţa triclorurii de aluminiu : 


2SOClg + HgS = 2HC1 + S.CI. + S0 2 


2SgClg + 2HgS = 4HCI -f 3S 2 

Hidrogenul sulfurat reduce acidul selenos cu formare de selen şi sulf, iar 
după alţii cu formare de SeS 2 : 


HgSeOg -r 2H.S = SeS 2 + 3HgO 




384 


GRUPA A VI-A PRINCIPALA 


Reacţionează cu acidul azothidric formînd amoniac, azot şi sulf: 
hn 3 + h 2 s = n 2 + s + nh 3 

Acidul azotos în exces este redus la acid hipoazotos instabil după reacţiile : 

6HN0 2 + 2S 2- = 3H 2 N 2 0 2 + 2 SoI“ 

2HN0 2 + 2S 2- 4 - 4H+ = H 2 N 2 0 2 4- 2S 4- 2H 2 0 

în cazul unui exces de hidrogen sulfurat acţiunea reducătoare este mal 
puternică şi poate fi reprezentată prin reacţiile : 

HNOj, 4- 2S 2 - 4- 4H+ = NH 2 OH 4- 2S 4- H,0 
HN0 2 4- 3S 2 “ 4- 6H+ = NH 3 4- 3S 4- 2H 2 0 

Hidrogenul sulfurat (sub 43 %) reacţionează cu acidul azotic formînd un 
amestec de sulf, acid sulfuric, sulfuros, azotos, oxid de azot şi oxid de 
diazot: 

H,S 4 - 2HN0 3 = 2H,0 4- 2N0 2 4 - S 
HoS 4- 8HN0 3 = 4H,0 4- 8N0 2 4- H 2 S0 4 

Triclorura şi pentaclorura de fosfor reacţionează cu hidrogenul sulfurat 
lichid formînd sulfurile respective : 


2PC1 3 4 - 3H 2 S = P 2 S 3 4 - 6 HCl 
2PC1 S 4- 5H,S = P 2 S 5 4 - 10HCI 

Triclorura de arsen se dizolvă în hidrogenul sulfurat lichid cu formare de 
trisulfură de diarsen: 


2AsC1 3 4- 3H 2 S = As 2 S 3 4- 6HC1 

Hidrogenul sulfurat reacţionează cu oxidul de carbon sau cu dioxidul 
de carbon la roşu după reacţiile: 

co 4- h 2 s = cos 4- h 2 
cos = co 4- s 
h 2 s 4- co 2 = co 4- h 2 o 4- s 

S-a admis că în ultimul caz se formează şi disulfură de carbon după 
reacţia globală (A.J. Owen, J. W . Sykes, D . J . D . Tho- 
m a s—1951) : 

co 2 4 - 2 H 2 S cs 2 4- 2 H 2 0 

Căldurile de formare ale sulfurilor din reacţia între metal şi hidrogen sul¬ 
furat sînt totdeauna mai mici decît cele ale oxizilor formaţi din acţiunea 
apei asupra metalului. Deci hidrogenul sulfurat reacţionează mai uşor 
decît apa. 
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Sodiul şi potasiul reacţionează la rece cu hidrogenul sulfurat. La cald 
ele se aprind. Cu cuprul se formează între 500 şi 600°C sulfura de cupru 
divalent şi peste această temperatură sulfura de cupru monovalent : 

2Cu + II.S ^ Cii._,S + n s ) 

La o temperatură inaltă este atacat antimoniul, bismutul, manganul, 
mercurul, zincul, fierul, nichelul, cobaltul, staniul. Foarte rezistente 
sînt aluminiul, cromul. .Metalele în pulbere sînt atacate mai uşor. Argintul 
şi mercurul sînt atacate la 500°C. 

Hidrogenul sulfurat gazos atacă o serie de săruri ale metalelor, mai 
ales în prezenţa umidităţii. Astfel, halogenurile de aluminiu formează 
tiohidraţi : Al 2 Cl e -2H 2 S la —70°C. Triclorura de plutoniu formează sulfura 
de plutoniu (IfT) între 300 şi 1000°C : 

21'uClj + 3H a S = Pu a Sj + 6UC1 

In general, hidrogenul sulfurat transformă oxizii în sulfuri sau oxisulfuri. 
Echilibrul: 


CuO - II,S \ * CuS + ii,o 

a fost studiat intre 750 şi 142o°C (T. Bosenquist — 1951). In condiţii 
precise de temperatură este atacat de oxidul de zinc, de crom (III), 
de plutoniu (IV), de plumb (IV), de mangan (IV), de mercur (II) şi peroxizi 
de bariu şi sodiu. Hidrogenul sulfurat gazos reacţionează cu amidura de 
sodiu la circa 100°C, conform reacţiei: 

(2NaNH, + II.S = N'ajS + 2NH S 

Curbura de calciu este transformată Intr-un produs galben mai ales de 
hidrogenul sulfurat lichid între 50 şi G5°C : 

CaC. + II.S = CaS + C.,H. 

Carbonatul de plumb reacţionează cu hidrogenul sulfurat şi se transformă 
în sulfura de plumb. La temperatură înaltă carbonatul de calciu reacţio¬ 
nează cu hidrogenul sulfurat stabilindu-se echilibrul (E. Teryes-1931) : 

CaC0 3 + IIjS CaS + CO s + II.O 

Hidrogenul sulfurat gazos transformă esterii, amidele, oximele în 
polisulfuri. Cu multe combinaţii organice formează ca produşi principali 
tiolii. 

Hidrogenul sulfurat gazos este nedorit într-o serie de gaze. El este 
absorbit în soluţii slab alcaline şi cedat la încălzirea acestora. Ca absorbant 
serveşte tioarsenatul de sodiu (A. B. Powell — 1939) : 

[AsjSjOj] 4 - + II s S = [As.S.O]'- + H,0 (absorb(ie) 
iAs,S # 0|‘“ -|- l/20 3 = [As.SjO.,! 1- + S (regenerare) 


23 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Hidrogenul sulfurat este un acid care se disociază în două trepte : 

H 8 S IIS- + H+ ; pKi = 7.1 ; K t = 0,79-10“ 7 (20"C) 

MS- ^=! Hv + S 2 ~ ; pK u = 14,9; K t = 3,63* 10“ 13 (20°C) 

Gradul de disociere s-a determinat din conductivitate. El scade cu creşterea 
concentraţiei şi creşte cu temperatura (tabelul 62). 


Tabelul 62. (inului de disociere ni II 2 S 


t. °c 

C. mol/l j 

Conductivitatea), 

Gradul de diso¬ 
ciere a-10® 

20 

0,124 

4,04 

0.841 

20 

0.182 

4,98 

0,710 

20 

0.240 

5,72 

0,019 

20 

0,315 

0,38 

0,520 

10 

0,259 

4.12 

0,485 

30 

0,218 

7.41 

0.707 

40 

0,207 

10.3 

0,771 

50 

0,245 

12,3 

0,898 

00 

0,232 

14,2 

1.00 


Hidrogenul sulfurat este cel mai slab acid din şirul H 2 S, H 2 Se, H 2 Te. El 
înroşeşte liîrtia de turnesol, însă virajul nu este suficient de net pentru a 
permite o dozare acidimetrică. Soluţia sa saturată corespunde la o norma- 
litate de circa 0,2 N. Valoarea pH-ului său este 4,1. Fiind un diacid, neu¬ 
tralizarea decurge în două stadii cu formarea unei sări acide şi a uneia 
neutre : 

H 2 S + NaOH = NaHS + H 2 0 SH = - 7,7 kcal 

XaHS NaOH = .Va 2 S -f fl 2 0 S/l = 0,1 kcal 

Constantele de disociere ale H 2 0, H 2 S, H 2 Se, H 2 Te cresc de la apă la 
hidrogenul telurat. între constantele de disociere şi raza ionilor corespun¬ 
zători există o relaţie liniară (J. W. Ohodakow — iu;54j. 

Potenţialele normale de oxido-reducere ale sistemelor sînt respectiv : 

II 2 S S + 21 Ii- + 2e i: 0 = - 0,141 V (25°C) 

S 2 ~ s + 2e~ 1£ 0 = 0,471 V (25°C) 

Soluţia de hidrogen sulfurat este oxidată lent de aer, cu precipitarea 
sulfului şi rapid de halogeni, acid azotic, acid sulfuric şi apă oxigenată. 
Oxidarea cu permanganat de potasiu, clor, brom, hipoclorit şi hipobromit, 
conduce la acid sulfuric însă reacţiile sînt rar cantitative. O soluţie de 
hidrogen sulfurat reacţionează cu bromul şi iodul formîndu-se acizii 
bromhidric şi iodhidric : 

H 2 S -f Br 2 = S + 2HBr 
H 2 S + I 2 = 2HI + S 
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Iodul menţinut în soluţie cu o iodură alcalină reacţionează cantitativ. 
Oxigenul din aer şi apa oxigenată oxidează soluţiile de hidrogen sulfurat 
la sulf : 


2H 2 S + O a = 2S + 2H a O 

Apa oxigenată oxidează soluţiile de hidrogen sulfurat la sulf, conform 
reacţiei: 

h 2 s + h 2 o 2 = s + 2II 3 0 

In mediu alcalin, oxidarea poate avea loc pînă la sulfat. Conductibilitatea 
soluţiilor de acid clorliidric scade cînd se adaugă hidrogen sulfurat. Se 
admite formarea ionului H 3 S + instabil: 

n 2 s + h+ + ci- = h 8 s+ + ci- 

Acidul bromic oxidează cantitativ soluţia de hidrogen sulfurat la acid 
sulfuric. 

Cianohalogenurile reacţionează cantitativ cu soluţiile de hidrogen sul¬ 
furat : 

H 2 S + XCN = S HCN + IIX 

Sulfatul ceriului tetravalent este redus cantitativ de o soluţie de hi¬ 
drogen sulfurat : 

II 2 S + 2 Cc(S0 4 ) 2 = S + II 2 S0 4 + Cc 2 (SO|) 3 

Soluţiile de hidrogen sulfurat acţionează asupra permanganaţilor formîn- 
du-se sulf, sulfuri, sulfaţi şi tiosulfaţi: 

10MnO 4 + 22H 2 S = lOMnS + 5S + 3K 2 S0 4 + 2K 2 S â 0 3 + 22H a () 

Sulfurile reduc cianurile complexe ale fierului trivalent conform reacţiei : 
K 2 S + 2K 3l Fo(CN),l = S + 2K 4 [Fe(CN) # ) 


Acidul sulfhidric poate da două 
feluri de săruri, săruri acide sau sulf- 
hidruri şi săruri neutre sau sulfuri. 
Sulfurile alcaline, alcalino-pămîntoase 
precum şi sufurile acide corespunză¬ 
toare sînt solul)ile în apă. Celelalte 
sulfuri sînt insolubile (tabelul 63). Acest 
fapt face ca hidrogenul sulfurat să fie 
utilizat în chimia analitică. 

A doua constantă de echilibru (v. p.386) 
fiind neglijabilă se poate considera con¬ 
centraţia ionilor H + egală cu cea a 


Tabelul 63. Solubiiilsitm unor sulfuri 


Sulfura 

Solubilltatea 

mol/l 1 g/l 


7,4 *10 u 

1,75- IO- 3 

Ag 2 S 

5.6-10 T 

1.1 - io- 4 

Bi 2 S 3 

| 5,9-10-’ 

1.8-10“ 1 

CdS 

9.0 • IO- 6 

1.3- IO- 3 

FeS 

7,1 • IO" 5 

6.2- IO- 3 

IlgS 

5,2- 10- 8 

1,2 • IO- 5 

PbS 

3,6 • IO- 6 

8.6- IO- 4 

T1 2 S 

4,8 - IO- 4 

2,1 • 10-' 

ZnS 

7.1 • IO- 5 

6,9 IO- 3 

As.Sj 

2.1 • IO" 6 

! 5,2- 10-‘ 
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ionilor HS”. în aceste condiţii, într-o soluţie saturată de hidrogen sul¬ 
furat (0,1 mol/l) se obţine o concentraţie a ionilor de sulf [S 2_ ) = IO -15 , 
în soluţie decinormală, hidrogenul sulfurat este disociat în proporţie 
de numai 0,1% în ioni HS~ şi H + şi numai 10 _5 % ioni S 2 ~. 

Echilibrul de disociere a hidrogenului sulfurat este retrogradat în 
soluţie acidă. Astfel, în soluţie 0,25 mol/l de acid clorhidric se poate calcula 
[HS”] = 4-10" 8 şi [S 2 "] = [1,6-IO” 22 . 

Se ştie că precipitarea unei sulfuri are loc numai cînd se atinge pro¬ 
dusul de solubilitate al sulfurii. Pentru o soluţie a unui ion metalic de 
0,1 ion — g/l în mediu apos precipită numai sulfurile care au produsul de 
solubilitate mai mic decît 0,1-1 -IO -16 = 1-10 -10 . Toate sulfurile cu produs 
de solubilitate foarte mic precipită în soluţie clorhidrieă şi cu atît mai 
mult în soluţie apoasă (Cu + , Cu 2+ , Hg 2+ , Pb 2+ , Sn 2+ , Cd 2+ cu produse 
de solubilitate respectiv de ordinul a IO -47 , IO -44 , IO -52 , IO -29 , 10“ 28 , 
IO -29 ). 

Dacă în locul acidului clorhidric se adaugă soluţiei de hidrogen sul¬ 
furat, acetat de sodiu sau sulfura de amoniu, concentraţia de ioni [H + ] 
scade şi creşte concentraţia ionilor [S 2 ”]. Deci în mediu alcalin are loc 
precipitarea tuturor sulfurilor cu excepţia celor solubile, alcaline şi alcalino- 
pămîntoase. 

Precipitarea şi dizolvarea sulfurilor metalice sînt influenţate de pil 
(G. Charlot — 1949). S-a încercat folosirea tioacetamidei solide în 
locul hidrogenului sulfurat (W. F. Bon-—1955, E. H. Swift si 
E.A. Butler — 1956) însă rezultatele lasă de dorit. 

Unele sulfuri au culori caracteristice: Sb 2 S 3 oranj, SnS brună, 
CdS şi As 2 S 3 galbenă, ZnS albă, MnS roză, NiS, CoS, CuS, HgS, Bi 2 S 3 
negre. Pe proprietăţile acestor sulfuri este bazată metoda de analiză 
calitativă introdusă de A. J . B a 1 a r d la începutul secolului al XlX-lea. 

Soluţiile sulfurilor metalelor alcaline suferă o scindare hidrolitică, 
de aceea au caracter bazic : 

Na^S + 2H 2 0 2NaOH + H 2 S 

Ilidrolizează treptat şi sulfurile metalelor alcalino-pămîntoase. Sulfurile 
lor acide sînt solubile şi la fierbere se descompun : 

2('.aS + 2H 2 0 = Ca(HS), + Ca(OH) 2 
Ca(HS) 2 + 2H 2 0 = Ca(OH) 2 + 2H 2 S 

Sulfurile de aluminiu (III), crom (III) şi siliciu (IV) nu pot exista în soluţie 
apoasă din cauza hidrolizei: 

Al 2 S 3 + 6I1 2 0 = 2A1(0H) 3 + 3H 2 S 

Majoritatea sulfurilor metalelor grele nu Ilidrolizează. Ele precipită din 
soluţie cu un curent dc hidrogen sulfurat. 

Hidrogenul sulfurat lichid se comportă ca un dizolvant analog apei. 
El dizolvă combinaţii organice (acizi, esteri, aldehide, cetone, alcooli, 
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amine etc.) şi anorganice (triclorură de aluminiu, diclorură de zinc, acizii 
clorhidric, bromhidric, sulfuric etc.). Conductibilitatea hidrogenului sul¬ 
furat lichid în care s-au dizolvat unele substanţe creşte (SbCl 3 ), pe cînd 
în cazul altor substanţe scade (PC1 3 ). Pentru a explica aceste fenomene 
se admit procese de echilibru de tipul: 

SbCl 3 zzl SbClo - + CI- ţzl SbCl 2+ + 2C1" Sb 3 + + 3C1" 

SbCl 3 + 3H 2 S jzZ [SbCl 3 (SH) s ] 3_ + 3H » 

Au fost studiate o serie de echilibre acido-bazice. Astfel, după G. 
Jander şi J. S c h m i d t, baza [(C 2 H 5 ) 3 îsH]SH se poate titra con- 
ductometric cu acid clorhidric : 

[(C 2 H 5 ) 3 NH]SH + HCl ;zz [(C 2 H 6 ) 3 NH]C1 + h 2 s 
O serie de halogenuri suferă un proces de tiohidroliză în hidrogen sulfurat 
lichid (A. W. Salston şi J. A. Wilkinson - 1928): 

2PC1 3 + 3H a S P 2 S 3 + 6 HCl 
Hg 2 Cl 2 + H 2 S Hg 2 S + 2HC1 

6[(C 2 H 5 ) 3 NHJSH + 2SbCl 3 ^ZZ Sb 2 S 3 + 6[(C 2 H 5 ) 3 NH] CI + 3H a S 

Unele sulfuri au caracter amfoter în hidrogen sulfurat lichid. Astfel, trisul- 
fura de diarsen precipitată prin tiohidroliză parţială se dizolvă în trietila- 
mină : 

2AsCl a + 3H 2 S = As 2 S 3 + GHCl 
As 2 S 3 + 6[(C 2 H 5 ) 3 NHJSH Z=? 2 1(C 2 H 6 ). NH] 3 AsS 3 + 3H 2 S 

Tiosarea formată este descompusă de acidul clorhidric. Un exces de acid 
clorhidric dizolvă trisulfura ae diarsen formată : 

2[(C 2 H 5 ) 3 NH] 3 AsS 3 + 6HC1 ^ZZ 61(C 2 H 6 ) 3 N11JC1 + As 2 S 3 + 3H 2 S 
As 3 S 3 + 6HC1 3H 2 S + 2 AsCl 3 

Proprietăţi fiziologice. Animalele absorb hidrogenul 
sulfurat prin căile respiratorii. în cantitate mai mare produce paralizie şi 
moarte. iSe irită mucoasele nazale, au loc tulburări pulmonare, digestive, 
angină pectorală. Cantitatea de oxigen în sînge scade. Se formează o com¬ 
binaţie cu hemoglobină. Hidrogenul sulfurat paralizează centrul nervos 
care comandă respiraţia. Mirosul puternic este un semnal de alarmă eficace, 
deoarece este perceput la concentraţii la care toxicitatea este încă neglija¬ 
bilă. Accidentele se produc în uzinele de viscoză, rafinăriile de petrol, 
în cursul vulcanizării cauciucului. Ca antidot al hidrogenului sulfurat se 
recomandă injecţii cu azotit de sodiu care ridică doza mortală. Hidrogenul 
sulfurat se foloseşte ca antidot al sublimatului corosiv, al veninului cobra 
şi de viperă. Hidrogenul sulfurat este indispensabil activităţii diferitelor 
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bacterii. Datorită activităţii lui nocive se foloseşte ca fungicid pentru a 
proteja vegetalele superioare. 

Recunoaştere şi determinare. O soluţie de acetat de 
plumb este înnegrită de hidrogenul sulfurat în urma formării sulfurii de 
plumb. Pentru oxidarea hidrogenului sulfurat se pot folosi o serie de oxi¬ 
danţi ca iod, hipoclorit de potasiu, iodat de potasiu, permanganat şi di- 
cromat de potasiu : 


H 2 S + I 2 = 2HI -f S 


2KMn0 4 -f- 5H,S + 3H 2 S0 4 = K 2 S0 4 + 2MnS0 4 + 5S + SII 2 0 

Cu o soluţie titrată de iod se poate doza volumetric hidrogenul sulfurat 
dintr-o soluţie apoasă (sulfhidrometrie). 

O soluţie acidă de dimetil-p — fenilendiamină la care se adaugă cîteva 
picături de clorură de fier trivalent formează o coloraţie albastră de al¬ 
bastru de metilen în prezenţa hidrogenului sulfurat (se pot decela între 3 
şi 300 y). Nitroprusiatul de sodiu, molibdatul de amoniu îşi schimbă şi ei 
culoarea în prezenţa hidrogenului sulfurat. 

Hidrogenul sulfurat poate fi determinat polarografic, prin spectrele 
în infraroşu şi alte metode fizico-chimice. 

întrebuinţări. Hidrogenul sulfurat este utilizat în chimia 
analitică, calitativă şi cantitativă. De asemenea serveşte în sinteza anor¬ 
ganică. Hidrogenul sulfurat lichid serveşte ca lichid crioscopic. 

Sultanii. Prin acţiunea unui acid diluat asupra unei polisulfuri alcaline 
sau alcalino-pămîntoase se formează un lichid uleios, gălbui, rău mirositor 
(C. W. S c h e e 1 e - 1777). 

P. S a b a t i e r (1885) şi apoi R e b s (1888) l-au purificat prin 
distilare fracţionată sub presiune redusă. Lichidul conţine polisulfuri de 
hidrogen. 

F. F e li e r şi W. Laue (1953) au propus să se numească compu¬ 
şii de tipul H 2 S x sulfani. Principalii sulfani sînt: II 2 S 2 , H 2 S 3 , H 2 S 4 , H 2 S 5 
şi ll 2 S fi (H. B. van d er H e i j d e—1953). Sultanii sînt comparabili 
cu alte liidruri (alcani, germani, borani şi azani). Există sulfani 11 2 S, ( , 
alcali-sulfani M 2 S n , halogenosulfani X 2 S (1 , dialchil sau diaril-sulfani 
R 2 S„. Acizii polifonici pot fi consideraţi ca sulfani sulfonaţi (IIS0 3 ) 2 S„ 
(M. S c h m i d t —1950). 

Preparare. Se pot obţine amestecuri de polisulfuri prin sinteză din 
elemente, prin acţiunea sulfurilor sau a hidrogenului sulfurat asupra 
Sulfului, prin oxidarea menajată a sulfurilor şi hidrogenului sulfurat, 
prin reducerea catodică a sulfului, prin reducerea anhidridei sulfuroase, 
prin acţiunea acizilor asupra tiosulfaţilor şi ditioniţilor, prin descompu¬ 
nerea acizilor politionici, prin acţiunea acizilor asupra unor compuşi 
organici sau anorganici polisulfuraţi ete. 
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Compuşi superiori se pot obţine şi prin acţiunea H 2 S 2 asupra S 2 Clfc 
şi S n Cl 2 (F. Feher şi G. Winkhaus —1957) : 

2H 2 S 2 + S„C1 2 = H 2 S h!4 -f 2HC1 

Un amestec de compuşi care conţin mai mult sulf decît polisulfura alca¬ 
lină iniţială se obţine cînd se tratează aceasta cu un exces de acid formic : 

M 2 S x -f- 2HC0 2 H = 2MC0 2 H -f H 2 S X 
şi 2H 2 S„ H 2 S 2n _ 1 + H 2 S 

Are loc un proces de condensare (F. Feher şi H. J. Berthold — 
—1957). Diciano-monosulfanul S(CN) 2 s-a preparat prin acţiunea diclo- 
rurii de sulf asupra cianurii de mercur divalent. Prin reacţia monoclo- 
rurii de sulf asupra cianurii de argint se obţine un amestec de S(CN)* 
şi S 3 (CN) 2 . Dicianotrisulfanul se mai obţine prin acţiunea monoclorurii 
de sulf şi cianurii de argint asupra dicianomonosulfanului sau prin acţi¬ 
unea hidrogenului sulfurat uscat asupra unei soluţii eterice de diciano- 
disulfan S 2 (CN) 2 (H. L echer şi M. W i 11 w e r—1922). Se cunosc 
şi alţi cianosult'ani: S n (CN) 2 (n = 4, 5, 6, 7, 8). 

Purificare. Sulful liber se elimină la început cu o soluţie de sul-, 
fură de sodiu. Gazul se antrenează în vid şi se usucă pe clorură de calciu. 
Compuşii preparaţi se pot conserva eîteva ore la temperatură joasă. 
Purificări se pot face prin distilare în vid. 

Proprietăţi fizice. Amestecul de poli sulfuri de dihidrogen este un lichid 
uleios, gălbui, rău mirositor. Se aseamănă prin miros cu clorura de sulf 
sau camforul. La temperatura obişnuită trece spontan într-o culoare 
galben-brună. Culoarea variază de la galben slab la brun pentru membrii 
superiori. Energiile de legătură S—S şi S—H sînt respectiv 03,2 şi 
83,1 kcal/mol, ceea ce reflectă stabilitatea sultanilor. Atacă pielea şi o 
decolorează. Amestecul de polisulfuri de hidrogen este lacrimogen. Punctul 
de solidificare este — 75°C şi cel de fierbere 78°C (tabelul 04). 


Tabelul 64. Proprietăţile fizice ale unor suifnui 


Proprietăţile 


D 

U 2 S s 

H a Sg | 

i II,S 7 

n 2 s„ 

Punctul de topire, °C 

89,6 -52 

I -85 





Punctul dc fierbere, °C 

70,7 50 







(760 mm) (4 mm) 






Densitatea la 20°C, g/ml 

1,3339 1,491 

1,582 

1,644 

1,688 

, 1.721 

1,747 


| 


(15 U C) ; 

(15°C) 



Indicele de refracţie 

1,631 1,729 

1,791 

1,836 

1,867 

j 1,893 

; 1,912 

Vîscozitatea, P 

0,00616 0,1321 

, 0,0263 

j 0,0552 ; 

0,110 

0,267 

| 0,468 


Structură. Pentru determinarea structurii s-au aplicat me¬ 
tode ca: parachor, volum molecular, refracţie moleculară, spectre 
Raman, raze X şi radio-schimb. Datele sînt împărţite pentru o structură 
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in lanţuri mai ales în zig-zag sau structuri ramificate. Structurile ramifi¬ 
cate se pot imagina astfel: 


dso- 

ion sulfura ion 

disulfură 


Se observă că ionii S'l“, S‘i", S!“ au aceeaşi structură electronică pe care o 
au SOI”, SOI” Şi SOJ”. Difracţia de electroni, spectrele Raman, spectrele 
din ultraviolet şi de raze X susţin structurile în lanţuri. Momentele de dipol 
nu sint total favorabile acestei structuri (O. F o s s —1950). 

Proprietăţi chimice. Există o analogie între H 2 S 2 şi H 2 0 2 în ceea ce 
priveşte proprietăţile fizice şi chimice (F. Feher şi E. Hener— 
1947). Amestecul de sulf ani se descompune uşor în hidrogen sulfurat 
şi sulf. Reacţia este catalizată de cuarţ şi sticlă. Lumina, aerul, tempe¬ 
ratura şi agenţii oxidanţi o accelerează. Yiscozitatea creşte pe măsură 
ce creşte concentraţia compuşilor inferiori, culoarea se închide şi creşte 
conţinutul în sulf. Clorul atacă lichidul respectiv formînd monoclorură 
de sulf. Sulfanii sînt insolubili în apă; se formează o emulsie lăptoasă. 
Acizii îl stabilizează. Hidroxizii alcalini reacţionează cu sulfanii formînd 
polisulfuri alcaline şi degajînd hidrogen sulfurat. Carbonatul de sodiu, 
sulfatul de sodiu, oxidul de magneziu descompun sulfanii. Au acţiune 
reducătoare asupra compuşilor organici. Se dizolvă în orice proporţie în 
disulfură de carbon. Sulfanii se pot folosi pentru obţinerea sulfurilor 
metalice. Studiul sultanilor a fost făcut de G. M aronny (1957),W. M. 
Latimer (1953), F. Feh6r şi colab. (1947—1958). 

Disulfură de dihidrogen H 2 S 2 (hidrogen disulfurat). Se sepa¬ 
ră prin distilare simplă sau distilare în vid din amestecul de sultani (M. 
B a u (11 e r—1946). încălzind trisulfanul în vid sau hidrolizînd mono- 
clorura de sulf se obţine disulfură de dihidrogen. 

Este un lichid uleios, galben, cu miros iritant. Este puternic lacrimogen. 
Are punctul de topire — 89,8°C şi cel de fierbere 70,7°C. Momentul de 
dipol este [a = 1,17 • IO” 18 D. Densitatea sa este 1,37. Pe baza spectrului 
Raman, refracţiei moleculare, parachorului se admite o structură în 
lanţ ca în cazul apei oxigenate cu cele două grupe SH perpendiculare. 
Distanţa S—S este 2,03 Â, iar distanţa S— ÎI este 1,38 A. Se pare 

H\ 

că există o mică cantitate de specii jj/S + —S" (O. P. S mit li şi colab. 
1950). 

Se desconrpune uşor în tub de cuarţ şi sub acţiunea apei.Prindescom- 
punere termică se formează sulf şi trisulfan (F. Feher şi II. Weber— 
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1957). Nu reacţionează cu sulful spre a da sulfani superiori. Reacţionează 
cu oxiclorura de selen: 

2HjS 2 + ScOClj = 2HC1 + SeSj + 2S + H 2 0 

Reacţionează de asemenea cu triclorura de fosfor formînd pentasulfură 
de difosfor : 


3PC1 3 + 3Il 2 S 2 î* P 2 S s + PSClg + (iHCl 

Razele .ţi alcoolul îl descompun. Ca şi trisulfura de dihidrogen, este miscibil 
cu cloroformul, sulfura de carbon, benzenul şi eterul. 

Trisulfura de dihidrogen. H 2 S 3 (hidrogen trisulfurat). 
Se obţine prin distilarea în vid la presiune redusă a amestecului de sulfani 
după cîteva ore de la preparare şi cristalizare fracţionată. Eliminarea 
mono şi disulfurii de hidrogen se realizează prin uscare pe pentaoxid 
de difosfor, congelare şi decantare. 

Este un lichid galben deschis cu miros neplăcut, asemănător camfo¬ 
rului şi monoclorurii de sulf. Irită pielea şi ochii. Are densitatea 1,495 
la 15°0. Masa moleculară (93,2) s-a determinat crioscopic în bromoiorni. 
Molecula trisulfurii de dihidrogen conţine atomi de sulf în zig-zag legaţi 
prin simplă legătură. 

Trisulfura de dihidrogen acţionează ca reducător şi ca oxidant. Prin 
agitare şi Încălzire se descompune în sulf rombic şi hidrogen sulfurat. Lu¬ 
mina şi apa 11 descompun, ca şi arsenul, antimoniul şi anhidridele lor. 
Cu oxidul de argint formează sulfura respectivă, prin aprindere ca şi H 2 S 2 . 
Foarte multe substanţe anorganice (oxizii de Hg, C 11 , Ag, Pb, Sn, Fe, 
Zn, Ba, Mg, clorurile de Na, NH 4 , Cd, Pb, Mg etc.) o descompun ca şi 
unele substanţe organice (alcooli, cetone etc.). 

Tetrasulfura de dihidrogen 1I 2 S 4 (hidrogen tetra- 
sulfurat). Separarea sa din amestecul de sulfuri se tace prin distilare în 
vid ( F. Petit şi M. Baudler — 1947). Se topeşte la circa —85°C. 
Este un lichid galben clar, cu densitatea 1,588 la 15°C. Din spectrul Raman 
rezultă o structură în lanţuri neplană. Este mai puţin stabil decît di 
şi trisulfura de dihidrogen. 

P entasulf ura de dihidrogen H 2 S 5 (hidrogen penta- 
sulfurat). Se poate obţine descompunînd pentasulfura de amoniu (!NH 4 ) 2 S 5 
uscată şi pură cu acid formie uscat (H. Mills, P. L. R o b i n s o n— 
1928). Se mai poate obţine prin distilarea unui amestec do sulfani F. 
F e h 6 r şi M. B a u d 1 e r— 1949. Hidrogenul pentasulfurat, se descompune 
peste 40°C. Este un lichid galben cu miros iritant. Crioscopic, în benzen, 
se determină o masă moleculară egală cu 152,5. Densitatea sa este 1,66 la 
15°C. Spectrul Raman şi viscozitatea sa crescîndă la răcire sînt în favoa¬ 
rea unei structuri în lanţ. 

Hexasulfura de dihidrogen H 2 S„ (hidrogen hexa- 
sulfurat). Se separă din amestecul de sulfani prin distilare în vid. Este un 
compus galben colorat mai intens şi mai vîscos decît pentasulfura de 
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dihidrogen. Densitatea sa la 15°C este 1,699. Structura sa este probabil 
liniară. Punctul de topire nu este definit. 

Se cunoaşte un număr de compuşi polisulfuraţi organici: S„(CC1 3 ) 2 , 
(CH 3 ) 2 S 3 etc. Prin reacţia dintre sulfani H 2 S 1 _ 4 şi monoclorură de sulf 
rezultă clorosulfani de formule S 5 C1 2 , S 6 C1 2 , S 7 C1 2 şi S 8 C1 2 . Prin reacţia 
între diclorură de sulf şi H 2 S„_ 2 în raportul 20 :1 la—80°C rezultă cloro¬ 
sulfani cu n = 2,6. Clorul poate fi înlo¬ 
cuit prin RSOr cu formarea de (ES0 2 )S 3 
şi (RS0 2 )S 4 , cînd se tratează diclortrisul- 
fanul şi diclortetrasulfanul cu RS0 2 Na 
(F. F e li 6 r—1957). 

Polisulfuri. Soluţiile sulfurilor 
alcaline şi alcalino—pămîntoasepot dizolva 
cantităţi mari de sulf la fierbere pentru 
a forma polisulfuri de formulă M 2 Sa., unde 
x poate varia de la doi la cinci şi uneori 
poate fi şi mai mare : 

*'* a 2S + S = Na 2 S 2 
Xa 2 S + 2S = Na 2 S 3 ... 

Na 2 S CS = Na 2 S 7 

Prin evaporarea apei se separă din soluţie 
polisulfurile cristaline. Polis ulfurile se mai 
pot prepara prin acţiunea metalelor alca- 
80 S, a f ji ne asupra sulfului dizolvat în amoniac 
Fig. 128 lichid la — 33°C. S-au mai preparat în 

acest fel 1\. 2 S 2 , lv 2 S 3 , Jv 2 S 4 , Jv 2 S 3 , lv 2 Sa şi 
combinaţii asemănătoare cu rubidiu şi cesiu (F. F e li b r şi H. J. 
B e r t h o 1 d—1953). Prin topirea hidroxizilor alcalini cu sulf sau prin 
dizolvarea sulfului în carbonaţi sau hidroxizi alcalini se obţin polisul¬ 
furi. în ultimul caz se formează şi sulfit : 


t,°c 



6NaOH -f 9S = 2Na 2 S 4 + Xa 2 S0 3 -f 3H 2 0 

Polis ulf urile se mai formează şi prin oxidarea lentă a sulfurilor la aer : 


2(NH 4 ) 2 S + 21-1*0 = 2NH 4 SH + 2NH 4 OH 
2N'H 4 HS + l/20 2 = (NH 4 ) 2 S 2 -f H 2 0 

Diagrama de faze a sistemului Na 2 S—S prezintă opt maxime (fig. 128). 

Culoarea polisulfurilor se intensifică cu conţinutul de sulf. Hidro- 
lizează mai puţin decît sulfurile propriu-zise. De aceea polisulfurile de 
amoniu (NH 4 ) 2 S 4 şi (NH 4 ) 2 S 6 • 9H 2 0 sînt mai stabile la temperatura nor- 
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mala decît sulfura (NH 4 ) 2 S. Polisulfurile sînt descompuse de acizi cu 
depunere de sulf: 

Na 2 S 2 + 21 ICI = 2NaCl + H 2 S + S 

sau cu formare de sulf ani H 2 S X care se pot separa prin distilare in vid. 
Polisulfurile prezintă o structură liniară. Ele corespund unor acizi mai tari 
decît hidrogenul sulfurat. 


COMBINAŢIILE SULFULUI CU METALELE 

Sulfuri. Stru o t u râ şi proprietăţi. Legătura metal-sulf 
are în general un caracter mai covalent decît legătura aceluiaşi metal cu 
oxigenul. 

Caracterul covalent al legăturilor sulfului explică marea varietate 
a sulf urilor naturale şi faptul că acestea au formule deosebite de ale oxizilor. 
Astfel, pirita FeS 2 nu are analogie printre oxizii fierului, precum Ee 3 0 4 
nu are analogie printre sulfurile fierului. La fel oxizii plumbului : PbO, 
Pb0 2 şi Pb 3 0 4 nu au analogie cu sulfurile întrucît se cunoaşte numai 
sulfura de plumb PbS. 

Chiar dacă există analogie de formulă între oxizi şi sulfuri este posibilă 
o deosebire de structură. Astfel, dioxidul de siliciu şi disulfura de siliciu 
precum şi Sb 2 0 3 şi Sb 2 S 3 au structuri diferite. 

Sulfurile au proprietăţi metalice mai pronunţate decît oxizii. Posedă o 
strălucire metalică, sînt adesea semiconductori (galena). Compoziţia 
variabilă a sulfurilor se aseamănă adesea cu aceea a aliajelor. Asemăna¬ 
rea cu aliajele este şi mai pronunţată la selenuri şi telururi. Caracterul cova¬ 
lent reiese şi din culoarea intensă a sulfurilor în raport cu a oxizilor. 

Sulfurile ca şi oxizii formează o gamă de compuşi intermediari între 
sulfuri, sulfuri duble şi sulfosăruri. Sulfosărurile se obţin prin reacţii 
asemănătoare oxosărurilor. Astfel se pot scrie reacţiile : 

p 2 0 5 + 3X0.0 = 2Na,P0 4 
P 2 S 6 -1- 3Xa,S = 2Na 3 PS 4 
As 2 S 3 + 3Xa s S = 2Na 3 AsS 3 

în aceste reacţii se poate spune că sulfurile P 2 S 5 şi As 2 S 3 sînt acide ca şi 
oxidul, pentaoxidul de difosfor, iar sulfura de disodiu este bazică analog 
oxidului de disodiu. 

Se cunosc în cazul sulfurilor ca şi în cazul oxizilor, structuri care 
conţin radicali ca cei din tioantimoniatul de sodiu [SbS 4 ] 3 , - lanţuri ca cele 
din reţeaua sulfurii duble de fier şi potasiu [FeS 2 ], foi ca cele din cristalele 
de wolfsbergită Cu[SbS 2 ] şi schelete tridimensionale. 

După L. P a u 1 i n g, electronegativitatea oxigenului (3,5) este 
comparabilă cu a fluorului (4,0), iar a sulfului (2,5) cu a clorului (3,0)* 
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în general, există analogie, la formule asemănătoare între structura oxi- 
zilor şi fluorurilor şi între cea a sulfurilor şi clorurilor. 

Chiar în cadrul aceleiaşi categorii de compuşi tipul de structură variază 
în grupă. De altfel, sulful se deosebeşte de oxigen prin tendinţa sa remar¬ 
cabilă de a forma cu uşurinţă lanţuri de atomi. Aceste lanţuri se întîlnesc 
în polisulfuri, politionaţi, în sulful plastic, în selenul şi telurul elementar. 

Datorită posibilităţii de formare a unor legături de hidrogen, compuşii 
cu oxigenul posedă proprietăţi anormale şi nu se poate face o analogie 
cu compuşii analogi ai sulfului. 

în aceeaşi grupă a sistemului periodic structura sulfurilor variază 
de la moleculară spre ionică. Astfel în grupa a IV-a disulfura de carbon 
posedă o structură care conţine molecule finite, disulfura de siliciu lanţuri 
infinite, disulfura de titan şi disulfura de zirconiu structura stratificată 
a diiodurii de cadmiu, disulfura de hafniu are o structură necunoscută, 
iar disulfura de toriu prezintă structura diclorurii de plumb divalent. 
în cazul sulfurilor se cunoaşte întreaga gamă de structuri de la tridimen¬ 
sionale la moleculare (tabelul 65). Paralel variază numărul de coordinaţie. 


Tabelul 65. Structura cristalina a unor sulfuri 


Tipul de structură 

Numărul de coordi 
na(ie al lui M ţii S 

Numele structurii 

Exemple 

1 


4 : 8 

Antifluorină 

|SM s (M = Li, Na, K, Rb) 


0 : 6 

Na CI 

MS (M = Mg, Ca, Sr, Ba, Mn, 
Pb, Eu, Pu) 

Tridimen¬ 

sională 

0 : 6 

Arseniură de nichel 

]MS(M = Fe, Co, Ni, U, li, 
Nb) 


6 : 6 

Pirită 

sau marcasită 

MS, (M = Ee, Co, Ni, Mn, Os, 
Ru) 


4 : 4 

Blendă 

iMS (M = Be, Zn, Cd, Ilg) 


4 : 4 

Wiirtzită 

ZnS, CdS, MnS 


4 : 4 

iCooperit 

PIS 

Stratificată 

<i : 3 

Cdl 2 

MS, (M = Ti, Zr, Sn, Pt, Ta) 


6 : 3 

CdCl 2 

XbS 2 , TaS, 

Lanţuri 

Moleculară 

6 : 3 

Sulfura de molibden 

)MoS„ WS, 

,Sb 2 S 2 , Bi 2 S 3 , SiS 2 

Toate sulfurile cu molecule finite 


în structurile tridimensionale este vorba de un aranjament compact 
de atomi de sulf. Simetria care rezultă poate fi cubică cu feţe centrate 
sau hexagonal compactă. în acest asamblaj se nasc goluri octaedrice şi 
goluri tetraedrice. Pentru raportul razelor 0,414 

0,732, ionii metalici ocupă golurile octaedrice, iar pentru raportul razelor 
Rm*+/Rs 2 - < 0,414 cele tetraedrice. Multe indicii ca: strălucire, culoare, 
semiconductibilitate, insolubilitate arată că nu este vorba de un compus 
ionic pur. Cu cît legătura este mai covalentă cu atît suma razelor tinde 
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către suma razelor atomice. Caracterul covalent se mai poate recunoaşte 
şi prin faptul dacă legăturile sint dirijate după vîrfurile unui octaedru 
sau tetraedru. 

Singurele sulfuri ionice sînt cele ale metalelor alcaline şi alcalino- 
pămîntoase care se dizolvă uşor în apă. Acestea cristalizează în reţeaua 
cloruri» de sodiu (MgS, CaS, BaS, PbS) sau a antifluorinei (Li 2 S, Na 2 S, 
K 2 S). Structuri ionice mai formesază sulfurile unor metale ti-anziţionale. 
In toate aceste cazuri este vorba de elemente care posedă sarcini scăzute. 

In blendă şi wiirtzită (ZnS) cu structură asemănătoare, legăturile au 
un caracter covalent pronunţat. în pirită PeS 2 , există grupe discrete S 2 
în care cei doi atomi de sulf slut legaţi printr-o covalenţă. Distanţa S—S 
este 2,10Â. .Reţeaua cristalină este cea a elorurii de sodiu cu grupele S 2 
în locul ionilor de clor. Marcasita, o formă polimorfă a piritei are o structură 
asemănătoare, însă mai puţin simetrică. 

Structuri tridimensionale. Tipul clorură de sodiu. Struc¬ 
tura sulfurii de calciu este dată în fig. 129. Pentru a aprecia caracterul 
ionic sau covalent al sulfurilor de acest tip se dau iu tabelul 60 distanţele 
interatomice experimentale sau calculate pentru o structură ionică sau 
covalenţă cit şi raportul razelor. Se observă că aceste săruri posedă un 
puternic caracter ionic. Sulfura de plumb nu este de tip ionic, ceea ce re¬ 
zultă şi din luciul său metalic. 



Tabelul 66. Distante interatomice în sulfuri de tip NaCl 


Sulfura I 

Distanţa i 
M —S («zp.lj 

Suma raze- i 
lor ionice 

Suma raze- i 
lor atomice 

ns 2 ~ 

MgS 

2,595 

2,49 

2,50 

0,37 

CaS 

2,84 

2,83 

3,01 

0,55 

SrS 

2,93 

2,97 

i 3,18 

0.60 

BaS 

3,175 

3,19 

3,22 

0,7 1 

PbS 

2,96 

3,00 

2,79 

0,62 


Sulfurile duble KBiS 2 şi ÎTaBiS 2 au aceeaşi structură; atomii de 
sulf formează o reţea cubică cu feţe centrate şi atomii metalici ocupă la 
întîmplare golurile octaedrice (J. W. B o o n —1944). 

Tipul ar.senurii de nichel. Structura pirotinei FeS 
constă din atomii de sulf aranjaţi într-o reţea hexagonal compactă 
(fig. 130). Atomii de fier ocupă golurie octaedrice. în structura arsenurii 
de nichel un atom de metal posedă şase atomi de arsen într-o primă veci¬ 
nătate şi aproape la aceeaşi distanţă încă doi atomi metalici. Din distan¬ 
ţele interatomice (tabelul 67) se trage concluzia că în cazul unor sulfuri 
de acest tip, legătura M—S este mai mult covalenţă decît ionică. Succe- 
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siunea păturilor este AB AB... Se pare că legăturile metal-metal sînt 
esenţiale pentru stabilitatea acestei structuri, in structura arsenurii 
de nichel cristalizează NiAs, CoTe, NiTe, CrSb, CoSb, TiS, YS, FeS, 
CoS, NiS, TiSe, VSe, CrSe, CoSe, NiSe, TiTe, VTe, OrTe, MnTc, 



O Fe, 

Fig. 130 


Tabelul 07. I)isl;iii(e inloiT.loinic»' in 
compuşi «ie tip Aii 


Distanta de la A la 


Compusul AU 

6B. A 

2A. Â 

NiAs 

2,43 

2 52 

FeS 

2,15 

2,89 

CoTe 

2,62 

2,68 

XiTe 

2.(54 

2,68 

CrSb 

2,74 

2,73 

CoSb 

2,58 

2.60 


CoTe, NiTe. Aceste sulfuri au o structură metalică pronunţată şi sînt 
buni semiconductori. 

Structura ideală a arsenurii de nichel este stabilă la temperaturi 
înalte. La temperaturi mai joase cînd raportul razelor este mic, atomii de 
sulf ocupă locuri dezordonate (NbS), cînd raportul este mediu se pot forma 
suprastructuri (FeS) reţelele se pot deforma (CrS, TiS) sau se poate forma 
o nouă structură (NiS millerită), iar cînd raportul razelor este mare 
compusul se disproporţionează în două faze. 

în orice caz, sistemele respective sînt mai complicate. .De exemplu, 
în cazul pirotinei la 290°C s-au găsit trei faze : pj cu compoziţia Fe li000 —S care 
este o suprastructură a arsenurii de nichel (E. F. B e r t a n t—1954), 
(3 2 cu compoziţia Fe 0 935 —S la Fe 0 900 —S care este o structură de tip arsenură 
de nichel în sensul că reţeaua este deficitară în atomi de fier şi de 
compoziţie aproximativă Fe 0> s 77 — & (Fe-S 8 ) cristalizată în sistemul mono- 
clinic. Sulfura de fier (II) are structura arsenurii de nichel. Analize atente 
dau formule de la Fe„ S 7 la Fe n S 12 , ceea ce corespunde unui compus nesto- 
echiometric. Prin măsurători de densitate s-a determinat că acest compus 
este în realitate deficitar în fier. Reţeaua sulfurii rămîne intactă şi lipsesc, 
atomi de fier (G. II ă g g şi I. S ii e k s d o r f f —1933). 

Tipul antifluorinei. în structura sulfurii de dilitiu Li 2 S> 
atomii metalici ocupă locul fluorului şi cei de sulf locul calciului. Atomii 
de sulf formează o reţea cubică cu feţe centrate. Atomii metalici ocupă 
golurile tetraedrice (fig. 131). Distanţele interatomice concordă în acest 
caz cu suma razelor ionice, ceea ce reflectă o structură esenţial ionică. 
Caracterul esenţial ionic al legăturilor în reţeaua sulfurii de dilitiu este indi- 
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cat şi de faptul că solubilitatea acestora în apă este mare. Cristalizează 
în acest tip de reţea Li 2 S, Na 2 S, K 2 S, Rb 2 S. 

Tipul blendei.în structura sulfurii de zinc ZnS, atomii de 
sulf formează o reţea cubică cu feţe centrate. Numai jumătate din golurile 
tetraedrice sînt ocupate de atomii metalici. în 
centrul a patru cuburi din cele opt în care se 
împarte cubul mare în mod alternativ există 
atomi de zinc (v. fig. 202, Yol. I). 

Distanţele interatomice se acordă bine cu 
suma razelor neutre, ceea ce reflectă un caracter 
covalent. Aceste sulfuri sînt colorate şi au un carac¬ 
ter mai mult sau mai puţin semiconductor. Cris¬ 
talizează în această reţea ZnS, BeS, MnS (roşie), 

CdS, HgS (neagră). Succesiunea păturilor este 
ABC ABC... 

Structura calcopiritei CuFeS 2 poate fi compa¬ 
rată cu a blendei (L. P au ling, L. O. B r o c k w a y — 1932). Go¬ 
lurile tetraedrice create de asamblajul atomilor de sulf ca £i în blendă 
sînt ocupate alternativ de atomi de fier şi cupru. Rezultă o structură 
pătratica provenită din suprapunerea a două celule simple de tipul 
olendei. 

Tipul wiirtzitei. în structuta sulfurii de zinc, atomii de sulf 
formează o reţea hexagonal compactă. Atomii metalici ocupă jumătate 
din golurile octaedrice. Succesiunea straturilor este AB AB (v. fig. 203, 
Voi. I). într-o reţea de tip wiirtzită cristalizează ZnS, CdS, MnS, ZnO, 
SiC, A1N. 

Distanţele interatomice experimentale concordă bine cu suma razelor 
neutre, ceea ce reflectă un caracter covalent. 

Structura enargitei Cu 3 AsS 4 constă dintr-o reţea wiirtzită pentru 
atomii de sulf. Atomii metalici de zinc sînt înlocuiţi in proporţie de 3/4 
prin atomi de cupru şi o pătrime cu atomi de arsen. Un atom de sulf este 
deci înconjurat de trei atomi de cupru şi un atom de arsen, aranjaţi tetra- 
edric. Celula este multiplă faţă de cea a wiirtzitei. Această structură 
arată că este vorba de o sulf ură dublă. Formula chimică nu indică o core¬ 


laţie cu structura. 

în toate structurile precedente a fost vorba de un aranjament compact 
al atomilor de sulf. 

Structura cooperitei PtS. Cooperita prezintă o structură 
în care platina se leagă cu patru atomi de sulf într-un plan şi fiecare 
atom de sulf se găseşte în centrul unui tetraedru format din patru atomi 
de metal (fig. 132). Legăturile dirijate precum şi faptul că spaţiul nu este 
complet ocupat indică un caracter covalent. Coordinaţia patru precum şi 
distanţele interatomice confirmă cele de mai sus. în structura sulfurii 
de paladiu, coordinaţia atomilor este analogă celei din structura sulfurii 
de platină, însă nu este aşa de regulată. 
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Structuri stratificate. Structura sulfurii <le staniu 
SnS. Structura sulfurii de staniu s-a determinat prin comparaţie cu cea 
a diiodurii de cadmiu. Poziţia exactă a atomilor de sulf nu se cunoaşte. 
Atomii de sulf ar fi aranjaţi într-o reţea hexagonal compactă. Atomii de 




metal ocupă jumătate din golurile octaedrice. Un strat de goluri octae- 
drice este ocupat, altul nu. Structura substanţei constă din pături de atomi 
S—Sn—S (fig. 133). Distanţa Sn—S este 2,55 Â. Aceasta este o valoare 
intermediară între suma razelor ionice 2,84 Â şi suma razelor atomice 
2,45 A. Deci legătura poate avea un caracter covalent. Cristalizează în 
această structură SnS, TiS, ZrS (G. Hăgg, N. Schonberg— 
1954). 

Structura molibdenitei MoS 2 . Atomii de sulf sînt aranjaţi 
ca în fig. 134. Atomii metalici ocupă golurile prismatice dintre aceştia. 
Se observă o succesiune de atomi S—JVlo—S. Distanţa verticală între doi 
atomi de sulf din pătură este 2,98 Â şi între doi atomi de sulf dintre două 
pături este 3,G6 A. Distanţa experimentală Mo —S este 2,35 A, pe cînd 
suma razelor atomice este 2,50 A şi a celor ionice 2,41 A. Structura nu 
este ionică după cum rezultă din suma razelor şi din faptul că legăturile 
sînt dirijate (N. G. Penney şi J. S. Anderson — 1937). Molib- 
denifca prezintă un clivaj în genul talcului. Combinaţiile ZrS 2 , SnS 2 , 
TiS 2 şi PtS 2 cristalizează în structura diiodurii de cadmiu. 

Oqumentul As 2 S 3 este un cristal de simetrie monoclinică (N. N o - 
rimoto şi T. It o — 1950). Clivează după planul (010). Structura 
constă din foi paralele în care atomii de arsen sînt înconjuraţi de trei 
atomi de sulf (fig. 135). Atomii haşuraţi sînt în spatele hîrtiei la anumite 
înălţimi, iar cei nehaşuraţi în faţa hîrtiei la anumite înălţimi. Fiecare 
atom de sulf se leagă de doi atomi de arsen. 
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O structură în pături se găseşte în cristalul de wolfsbergită cu compo¬ 
ziţia CuSbS 2 (\V. JI ofmann — 1933). Vecinii unui atom de 8b din- 
tr-o pătură sînt un atom de sulf la 2,44 Â şi doi atomi de sulf la 2,75 A 
(fig. 136). între straturi există legături mai slabe Sb — S la distanţa 3,11 A 



care determină, clivajul compusului. Antimoniul în acest compus se găseşte 
intr-un gol piramidal, iar cuprul intr-un gol tetraedric, ambele goluri fiind 
formate de atomii de sulf. 

O serie de sulfuri de tipul M 2 S 3 sînt formate dint.r-o împachetare 
compactă a atomilor de sulf, atomul de metal ocupînd goluri tetraedrice 


26 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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(Al 2 S 3 , (3Ga 2 S 3 , aGa 2 S 3 , yGa 2 S 3 ), octaedrice (Cr 2 S 3 , A1 2 S 3 ) sau amîndouă 
(In 2 S 3 ). O serie de sulfuri posedă structuri în care metalul are numărul 
de coordinaţie opt (Ce 2 S 3 , La 2 S 3 , Ac 2 S 3 , Pu 2 S 3 , Am 2 S 3 ). 

Structuri în lanţuri. Disulfura de siliciu SiS 2 formează o frumoasă 
structură în lanţuri de tetraedri SiS 4 (E. Zintl şi K. Loosen— 
1935) Lanţurile sînt legate foarte slab. Este vorba de o structură 
fibroasă. Distanţa între lanţuri este 3,75 Â. Legătura Si — S din lanţ 
are un caracter pronunţat covalent. 

Sulfura dublă de fier şi potasiu KFeS 2 are o structură fibroasă. 
Lanţurile sînt constituite din radicali [FeS 2 ]“ cu structură asemănătoare 
(fig. 137, b) lanţurilor din disulfura de siliciu însă legate unele de altele 
prin atomi de potasiu. Este colorată în albastru (I. W. B o o n şi C. 11. 
Mc G i 11 a v r y—1942). Se observă un lanţ în direcţia planului [001] 
(fig. 137, a). 

Structura stibinei constă şi ea dintr-un polimer (Sb 2 S 3 )„ (E. Hel- 
lner şi G. Leinwerber — 1950). Este asemănătoare bisinutinei 
Bi 2 S 3 . Fiecare lanţ conţine două foi distincte. Atomii de antimoniu din 
fiecare lanţ sînt legaţi tle atomii de sulf din celălalt lanţ prin legături 
foarte strînse (2,51 şi 2,38 A). Fiecare lanţ conţine două şiruri de atomi 
în zig-zag. Distanţele Sb—S sînt intermediare între suma razelor ionice 
şi suma razelor atomilor neutri. Se poate observa de asemenea o coordi- 



Fig. 138 Fig. 139 


naţie piramidală, aproape triunghiulară atît pentru atomii de sulf cit şi 
pentru cei de antimoniu (fig. 138). Toate acestea reflectă un caracter 
covalent. în structura trisulfurii de diantimoniu mai cristalizează Th 2 S 3 , 
U 2 S 3 şi Np 2 S 3 . 
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Structuri cu radicali simpli. Polisul furi. Pirita FeS 2 posedă 
o structură tridimensională. în punctele reţelei se găsesc grupe de molecule 
S 2 legate între ele printr-o legătură covalentă (fig. 130). Distanţa dintre 
aceşti doi atomi de sulf este 2,14 A comparabilă cu cea dintre doi atomi de 
sulf în sulful ortorombic (2,10 A). Grupele 
de sulf formează o reţea cubică cu feţe 
centrate. Atomii de fier ocupă mijlocul 
laturilor celor două baze şi vîrfurile şi 
centrul paralelogramului din planul me¬ 
dian. Distanţa Fe—S este 2,26 A, pe cînd 
suma razelor atomice este 2,20 A şi a 
razelor ionice 2,62 A. în acelaşi tip de 
reţea cristalizează NiS 2 , CoS 2 , MnS 2 , 

NiSbS, CoAsS, NiAsS (M. A. P e a c o c q 
şi W. G. II e n r y—1048). 

Marcasita FeS 2 este ortorombică şi 
comparabilă din punct de vedere structu¬ 
ral cu pirita. Atomii grupei S 2 se găsesc 
la distanţa 2,21 A, iar distanţa Fe—S este 2,25 A. Grupele S 2 ocupă 
centrul bazelor şi mijlocul laturilor perpendiculare (fig. 140). Atomii de 
fier ocupă vîrfurile şi centrul poliedrului. Cristalizează în aceeaşi struc¬ 
tură FeSbS şi mispichelul FeAsS (M. J. B uerg e r —1036). 




l'ig. Ml 


Structura c u b a n i t e i CuFe 2 S 3 . Este construită prin analo¬ 
gie cu structura wiirtzitei în aşa fel încît perechi de tetraedre FeS 4 sînt 
legate adiacent (M. J. Buerge r—1947). S-a sugerat că atomii de fier 
se pot lega între ei în perechi. Aceasta este o sulf ură complexă care are 
proprietăţi feromagnetice. Atît fierul cît şi cuprul sînt legaţi tetraedric 
cu patru atomi de sulf. O treime din atomii de sulf au ca vecini doi atomi 
de cupru şi doi atomi de fier, pe cînd restul are ca vecini trei atomi de 
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fier şi unul de cupru (fig. 141, a). O parte din tetraedre au vîrfurile în 
sus şi altele în jos (fig. 141, b). 

Pe lîngă acest tip de structuri mai există şi structuri complexe constru¬ 
ite din poliedre în care metalul are o coordinaţie tetraedrică şi una 

octaedrică în acelaşi timp (FeCr 2 S 4 , 
CuV 2 S 4 etc.) sau numai octaedrică 
(PbSnS 2 , NaBiS 2 , KBiS 2 etc. ). 

Structuri cu radicali complecşi 
izolaţi. Realgarul As 4 S 4 este consti¬ 
tuit din molecule izolate As 4 S 4 legate 
între ele prin forţe vander Walls (T. 
11 o, N. Morimotoşi R. Sa¬ 
da n a g a — 1952). Din densitatea 
de vapori rezultă formula dublă. 
Distanţa As—As este de 2,59 A. 
Toate structurile sulfurilor fosforului 
(P 4 S 3 , P 4 S 5 , P 4 S 7 , P 4 S 10 ) sînt de ace¬ 
laşi tip, adică conţin în reţea mole¬ 
cule complexe izolate. In cazul de 
casulfurii de tetrafosfor P 4 S 10 , atomii 
de fosfor ocupă vîrf urile unui tetra- 
edru (fig. 142). Un număr mare de 
sulfuri complexe posedă structuri mai complicate care nu pot fi puse în 
corelaţie cu tipurile principale. Fără îndoială că structurile lor speciale 
le determină proprietăţi de mare importanţă. 


COMBINAŢIILE SULFULUI CU HALOGKMI 

Combinarea sulfului cu halogenii se face uşor, direct, la rece sau 
prin ridicarea temperaturii şi cu degajare de căldură. Afinitatea sulfului 
faţă de halogeni variază paralel cu electronegativitatea halogenilor. 
Numărul halogenurilor formate scade cu numărul atomic. Stabilitatea ter¬ 
mică a halogenurilor scade de la fluor la brom (tablelul 08). Se cunosc 
următoarele tipuri de combinaţii: S 2 X 2 (X = F, CI, Br), SX 2 (X = 
= F, CI), SX 4 (X = F, CI), S*X 10 (X= F, CI) şi SF e . în afară de aceste 
combinaţii se mai cunosc oxihalogenuri de tipurile OSX 2 (X=F, CI, Br) 
şi 0 2 SX 2 (X = F, CI). în afară de fluoruri, toate se descompun în apă. 
Saturarea păturii electronice exterioare a sulfului cu completarea octe¬ 
tului se realizează prin formarea a două covalenţe şi conduce la halogenuri 

de tip SX 2 . în acest fel se formează molecula triunghiulară de tip : X : S : X : 


Halogenurile de tip S 2 X 2 pot fi formulate liniar: X : S : S : X : sau cu o le- 
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Tabelul 68. Proprietăţile fizice ale unor halogenuri ale sulfului 


S 2 X, 

1 

sx 2 

sx 4 

sx, 

^2^2 
gaz incolor 

p. t.-120 °C 

p. f.-40 °C 

sf 2 

gaz incolor 
p. f.-35°C 

sf 4 

gaz incolor 
p. t. = - 120 °C 
p. f. = - 40 °C 

SF, 

gaz incolor 
p. t. = - 50 °C 
(sub presiune) 
sublimează la — 64°C 

S 2 CI 2 
lichid oranj 

p. t.-80°C 

p. f. — 135°C 

SC1 2 

lichid roşu închis 
p. t. = - 78°C 
p. f. = 59 °C 

SC1 4 

lichid galben 

p. t.-30°C 

la fierbere se descom¬ 
pune 


S 2 Br 2 

lichid roşu 

p. t.-40°C 

la fierbere se descom¬ 
pune 



1 


gătură dativă: X : S : . Această ultimă structură deşi explică mai bine 
:S: 

proprietăţile chimice (dismutaţie) nu a fost confirmată prin difracţie de 
electroni. Formulele SX, (tetraedrică) : 

: x : : x : 

s: 

: x : : x : 

şi SX„ (octaedrică) : 

:x: 

•X: :x: 

’ s *. 

: X: :X: 

:x: 


se explică prin covalenţe normale care nu respectă regula octetului, deoa¬ 
rece sulful posedă în jurul său zece şi respectiv doisprezece electroni. 
Volumul ionului de fluor (1,33 A) este destul de mic, ceea ce permite 
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coordinarea a şase ioni fluor în jurul sulfului S 5+ (0,3 Â), pe cînd volumul 
ionului de clor (1,81 A) fiind mult mai mare s-ar produce o impiedicare 
sterică la formarea unui compus hexacoordinat, care de altfel nu se 
formează. 

Comliinaţiile sulfului cu fluorul. Se cunosc sigur patru combinaţii 
cu fluorul: S 2 F 2 , SF 4 , S 2 F 10 şi SF 6 . Reacţia directă dintre fluor şi sulf 
conduce la hexafhiorura de sulf. Punctele de fierbere şi de topire cresc cu 
masa moleculară (tabelul 69). Toate fluorurile sînt incolore şi aşa cum se 


Tabelul 6!). Proprietăţile fizice ale fluururilor sulfului 


Compusul 

Culoarea 

l'unctul de topire^ Punctul de 
"C j fierbere. °C 

Cilldura de 
formare 
kcal/mol 

S,K. 

incolor 

-120,5 

- 38,4 


SK a (?) 

incolor 

- 35(?) 

- 


sf 4 

incolor 

-124 

-40 


SF & 

incolor 

— 50,8 

-63,7 
(sn bl.) 

262 

^2^* 10 

incolor 

- 92 

29 

461 


va vedea posedă o căldură de formare mare în raport cu alte halogenuri. 
Existenţa monofluorurii de sulf S 2 F 2 şi a difluorurii de sulf SF 2 este încă 
în discuţie. Au fost obţinute prin acţiunea sulfului asupra difluorurii 
de zinc sau difluorurii de plumb. 

Monofluorura de sulf S 2 F 2 . Prin încălzirea la punctul de topire al 
sulfului a unui amestec de sulf şi fluorură de argint se formează monofluo¬ 
rura de sulf (M. Centnerswer si C. S t. r e n k—1925): 

2AgF -J- 3S ^ AgjS + S a F 2 

Este un gaz dens, incolor, care atacă uşor căile respiratorii. Lichidul are 
densitatea 1,5 la —100°C. Se disociază uşor şi în contact cu apa formează 
acid fluorhidric şi acid sulfuros. 

Tetrafluorura de sulf SF 4 . A fost preparată şi analizată de J. F i s c li e r 
şi W. J a e n c k e r (1929) prin reacţia executată la rece : 

4CoF 3 + S - ICoFg -f sf 4 

Tetrafluorura de sulf se culege intr-o alonjă cu aer lichid. Se obţine şi 
prin sinteză la temperatură joasă. Se poate acţiona asupra fluorurii de 
sodiu în acetonitril la 70—80°C cu diclorură de sulf (O. W. Tullock, 
F. S. Fawcett, W. C. Srnith şi D. 1). C o f f m a n —1960) 


3SC1., + 4XaF = SF 4 + S 2 C1 2 + 4XaCl 
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Formează uşor oxidifluorură conform reacţiilor : 

co 2 + sf 4 = sof 2 + cof 2 
cof 2 + sf 4 = sof 2 + cf 4 

Se comportă ca un agent fluorurant al substanţelor organice. Provoacă 
tuse şi este periculoasă ca fosgenul. Pură nu atacă sticla. Reacţionează 
cu apa formînd dioxid de sulf şi acid fluorhidric: 

SF 4 + 2H 2 0 = S0 2 + 4HF 

Hexafluorura de sulf SF 6 . Se formează direct din elemente cu aprindere 
(II. Moissan —1901, II. Moissan şj P. L e b e a u —1900). 

s -f- 3F 2 = SF 6 a// = — 260 kcal 

Se trece fluorul peste sulf într-un tub de cupru. Produsul se prinde 
într-un balon răcit cu eter şi zăpadă carbonică şi se purifică prin distilare 
fracţionată. Prin agitare cu apă alcalinizată se înlătură fluorurile infe¬ 
rioare. 

Hexafluorura de sulf este un gaz incolor, inodor şi necombustibil. 
Un litru de SF 6 în stare gazoasă cîntăreşte 6,002 g. Densitatea lichidului 
este 1,88 la —50,8°C. în stare gazoasă este insolubilă în apă şi uşor solubilă 
în alcool. Este un compus foarte stabil. Aceasta se explică prin faptul 
că sulful este legat cu şase atomi de fluor prin şase covalenţe. Hexafluorura 
de sulf are o structură octaedrică. Sulful posedă în această combinaţie 
doisprezece electroni în stratul de valenţă. itfu se disociază la 800°C, prin 
efluvii sau scîntei slabe. 

ISTu reacţionează cu hidrogenul, halogenii, borul, carbonul, siliciul, 
fosforul, arsenul, hidracizii, amoniacul, hidroxizii, oxidul de cupru, me¬ 
talele rare şi cuprul. Sodiul (900°C) şi magneziul o atacă la temperatură 
înaltă : 


SF 6 + 8 Na = Na 2 S + 6NaF 

Cu oxigenul, sub acţiunea scînteilor electrice, se formează oxidifluorură 
de sulf. Reacţionează cu hidrogenul sulfurat: 

sf 6 3H 2 S = 61IF + 4S 

Avînd numărul de coordinaţie maxim, hexafluorura de sulf este un 
acceptor. 

Deeafluorura de disulf S 2 F 10 . Se prepară distilînd fracţionat produsul 
ce rezultă din reacţia sulfului eu fluorul (K. G. D e n b i g h şi R. F. 
Whytlaw- Gray—1934). Este un lichid incolor cu densitatea 2,08 
la 0° C. Avînd în vedere căldura sa de formare, este un compus foarte 
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stabil, aproape ca şi liexafluorura de sulf. Stabilitatea mai mică a acestei 
combinaţii a fost explicată prin legături monoelcctronice: 

«Fi ÎFÎÎFS ;f; 

x * XX x 

% F “ x S ' : s ■; fi 

:f; ;f; 


Combinaţiile sulfului eu ciurul. Clorul reacţionează cu sulful la tem¬ 
peratura ordinară formînd un lichid galben clar de monoclorură de sulf 
S 2 C1,. Aceasta supusă acţiunii clorului se transformă într-un lichid roşu 
de diclorură de sulf SC1 2 care la circa 100°C se scindeazăîn clor şi monoclo¬ 
rură de sulf. în această reacţie apar compuşi intermediari. Prin acţiunea 
clorului asupra sulfului, S 2 C1 2 sau SC1 2 , sub temperatura de — 80°C se 
formează tetraclorură de sulf SC1 4 , foarte instabilă disociindu-se în clor 
şi diclorură de sulf. La temperatura şi presiunea ordinară nu poate exista. 
Deci stabilitatea clorurilor de sulf scade în şirul S 2 CI 2 , SC1 2 şi SC1 4 . Punctele 
de topire şi de fierbere variază regulat cu masa moleculară (tabelul 70). 


Tabelul 70. Proprietăţile fizice ale dorurilor sulfului 


Compusul 

Culoarea j 

Punctul de i 
topire °C 

Punctul de 1 
Fierbere °C I 

CMdura de 
formare 
kcal/mol 

S 2 C1 2 

galben 

-80 i 

138 

14,4 

SCI, 

roşu 

1 -78 

59 dese. 

12,0 

SC1 4 

galben 

I —SI , 

dese. , 

13,7 


Variaţia culorii monoclorurii de sulf cu conţinutul de clor, variaţia punc¬ 
telor de fierbere (A. H. W. A t e n 1905), a punctelor de îngheţare 
a amestecurilor de clor şi sulf indică existenţa S 2 C1 2 , SC1 2 şi SC1 4 . Un 
amestec de diclorură de sulf cloruraiă şi monoclorură de sulf încălzită în 

prealabil la 100 C C şi apoi răcit pre¬ 
zintă variaţia punctelor de topire, 
dată în fig. 145 (T. M. Lowr y, 
L. P. Mac H a 11 o n şi G. G. 
Jones — 1927). Graficul respectiv 
pune în evidenţă existenţa a patru 
compuşi cu sulf. 

Monoclorură de sulf S 2 C1 2 . A fost 
preparată de Hagemann (1782) 
prin acţiunea directă a clorului asupra 
sulfului la temperatura obişnuită : 



-120 


50 


55 60 

Fig. 143 


65 C/,% 


2S(solid) — Cl s (gaz) = S 2 C1 2 (lichid) 
Ml = -14 kcal 
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Clorul reacţionează cu sulful şi la — 90°C. Astăzi se trece clorul uscat peste 
sulful topit şi produsul se rectifică prin distilare. Se lucrează în exces 
de sulf pentru a împiedica disocierea. Se mai formează prin acţiunea 
diclorurii de mercur, diclorurii de staniu, pentaclorurii de fosfor şi a oxi- 
diclorurii de sulf asupra sulfului, prin acţiunea clorului asupra sulfurilor 
metalice sau asupra disulfurii de carbon în prezenţă de iod sau triclorură 
de antimoniu : 

cs 2 f 3C1 2 = cci 4 + s â ci g 

Pe baza reacţiei între pentasulfura de difosfor şi diclorura de tionil: 

.ci .Ci 

p 2 s, + 50= = i\,o 5 + 5S = 

V.i ' m:i 

.şi a spectrului de absorbţie în ultraviolet s-a admis o structură cu legă¬ 
tură dublă între atomii de sulf. Studii de difracţie de electroni indică o 
legătură simplă între atomii de sulf (K. J. Palmer — 1938). in 
această ipoteză, monoclorura de sulf S 2 C1 2 s-ar formula : 



Rotaţia liberă în jurul legăturii S—S ar duce la posibilitatea unei struc¬ 
turi cis şi a uneia trans. întrucît unele proprietăţi (moment de dipol 
(j.=l,60-10 -18 u.e.s C.G.S.) pledează fie pentru o structură fie pentru alta, 
G. Giacomello (1935) propune un echilibru între cele două forme : 

ci 

S = — Cl-S-S-Cl 

X C1 

Proprietăţi fizice. Este un lichid uleios, galben oranj, 
care mirose urît, fumegă la aer şi atacă mucoasele. Densitatea sa este 
1,679 la 20°C. Monoclurura de sulf lichidă nu este asociată. Este un lichid 
refringent n D 1,666. Conductibilitatea electrică este mică 1,3 • IO -10 D 1 la 
20°C. Este un lichid ionizant. Datele asupra presiunii de vapori indică 
sigur formula S 2 C1 2 şi nu SCI. Determinarea crioscopică a masei moleculare 
în benzen, duce la valori care variază cu timpul. 

Entalpia de reacţie AII calculată pornind de la echilibrul: 
îs 2 ci, s 2 + cu 

nu coincide cu cea determinată termic (Ii. C. Bar ton şi D. M. Y o s t- 
1935) ceea ce implică un mecanism de descompunere mai complex. Hidro- 
lizează cu apa formînd dioxid de sulf, hidrogen sulfurat şi acid clorhidric 
care evoluează ulterior: 

S 2 C1, + 2II 2 0 = SO, + II 2 S -f 2IIC1 
2H 2 S + S0 2 = 3S + 2H 2 0 
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Prima dintre aceste reacţii ar putea fi interpretată considerînd monoclo- 
rura de sulf ca o combinaţie în care un atom de sulf cu grad de oxidare 
—2 se leagă printr-o covalenţă dativă de-al doilea sulf tetravalent 
pozitiv. Benzenul, toluenul, tetraclorura de carbon, acidul acetic, bromul, 
o dizolvă permiţînd determinarea masei ei moleculare, ebulioscopic şi 
crioscopic. 

Proprietăţi chimice. Monoclorura de sulf reacţionează cu 
hidrogenul la 150°C formînd acid clorhidric şi sulf, iar cu oxigenul la 
roşu formează dioxid şi trioxid de sulf şi clor. Fosforul se dizolvă în mono- 
sulfură formînd triclorură şi sulfură de fosfor sau triclorosulfură de fosfor 
şi sulf cînd nu este în exces. Arsenul şi antimoniul sînt transformate în 
cloruri. Monoclorura de sulf hidrolizează lent. Fumegă în aerul umed. Pro- 
duşii de hidroliză evoluează ulterior formînd sulf precipitat, coloidal, 
acizi di, tri, tetra şi pentationici etc. : 

S 2 CI 2 + 2H 2 0 - 2HC1 + 11 2 S + SO, 

Prin acţiunea scînteilor electrice asupra unui amestec de monoclorură 
de sulf şi dioxid de sulf are loc reacţia: 

s,ci 2 + so 2 = so,ci 2 + 2 S 

Reacţionează energic cu amoniacul şi cu oxizii metalelor intre 300 şi 
400°C, transformîndu-i în cloruri. Are deci acţiune reducătoare şi cloruran- 
tă. Sulfaţii de sodiu, potasiu şi plumb sînt transformaţi în cloruri la 150°C. 

2S 2 C1, + Na 2 S0 4 = S0 2 C1 2 + 2NaCl + S0 2 + 3S 

Sulfurile de arsen(III), antimoniu (III), staniu (II) şi mercur (II) sînt 
transformate în cloruri. 

întrebuinţări. Este folosită în chimia organică drept clo- 
rurant şi sulfurant. Se utilizează la vulcanizarea cauciucului fiind un 
bun dizolvant pentru sulf şi la prepararea tetraclorurii de carbon : 

cs 2 + 2S 2 C1 2 = cci 4 + os 

Trecînd vaporii de monoclorură de sulf S 2 C1 2 peste oxizii de bor, siliciu, 
aluminiu şi titan la 500—600°C se obţin clorurile respective. Deoarece 
are proprietatea de a dizolva sărurile metalice şi diferiţi compuşi organici, 
monoclorura de sulf este întrebuinţată ca dizolvant pentru determinarea 
masei moleculare pe cale crioscopică sau ebulioscopică. 

Clorosulfanii. Monoclorura de sulf dizolvă sulful (22 g S la 100 g 
S 2 C1 2 ) reacţionînd cu el. O. Euff şi H. G o 11 a (1925) au izolat 
tri şi tetradiclorosulfanii. 

Monoclorura de sulf suferă o condensare la 900°C formîndu-se com¬ 
puşi de tipul CI — S x — CI (x = 20—30) cu atomi de sulf în zig-zag 
(F. F e h 6 r şi M. B a u 11 e r — 1952). Se pot prepara sulfani tratînd la 
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temperatură joasă (— 80°C) diclorura de sulf sau alt diclorosulfan cu un 
sulfan şi fracţionînd compusul obţinut (P. F c h e r şi H. Weber — 157): 

I1 2 S + 2S s CI. = 2HC1 + CI S 5 — CI 

Diclorsulfanii sînt lichide colorate în roşu oranj. Spectrul Baman arată că 
nu conţin atomi de sulf dizolvaţi. Densitatea, culoarea, indicele de refrac¬ 
ţie, refracţia moleculară şi viscozitatea cresc în seria SC1 2 , S 2 C1 2 , S 3 C1 2 , 
S 4 CI 2 , S 5 C1 2 şi S 6 01 2 . Mirosul neplăcut al primilor termeni dispare pe la 
S 6 C1 2 . Se dizolvă în cloroform, tetraclorură de carbon, disulfură de carbon 
etc. Se conservă uşor la temperatură joasă (— 80°C). 

IHclorura de sulf SC1 2 . Trecînd monoclorura de sulf prin sulful lichid 
se obţin amestecuri ce conţin diclorură de sulf (J. B. D u m a s — 1825, 
F r. G u t h r i e — 1859). Prin distilare fracţionată, în absenţa umidităţii, 
se obţine diclorura de sulf. 

Trecînd un curent de clor la 0 C C prin monoclorura de sulf are loc la 
început o dizolvare a clorului care apoi reacţionează cu monoclorura de sulf, 
culoarea schimbîndu-se din galben in roşu brun. în timpul reacţiei are loc 
o concentraţie de volum care este maximă pentru raportul echimoleeular 
S 2 C1 2 /C1 2 = 1/1. 

Este un lichid roşu bordo, uşor disociabil. Prin răcire au loc fenomene 
variate şi curioase explicate printr-o polimerizare (E. Beckmann şi 
T. Klopfer — 1909), dar care mai probabil se explică prin impurită¬ 
ţile şi disocierea diclorurii de sulf. Chiar la temperatura ordinară are loc 
reacţia : 


s„ci 3 . r.L^zrzsci. 

Prin ebulioscopie în clor lichid şi crioscopie în monoclorura de sulf s-a 
arătat că este vorba de un compus şi nu de un amestec. Prin difracţie 
de electroni s-a arătat că molecula este unghiulară cu « = 101° şi distanţa 
S-Ol = 1,99Â (K. J. P a 1 m e r - 1938). 

Diclorura de sulf hidrolizează formindu-se acid clorhidric, tiosulfuric 
şi sulf liber. Din punct de vedere chimic se comportă ca şi monoclorura de 
sulf. Se utilizează ca dizolvant al sulfului şi la vulcanizarea cauciucului. 

Tetraclorura de sulf SC1 4 . Această substanţă se prepară prin acţiunea 
clorului gazos asupra sulfului, monoelorurii şi diclorurii de sulf, la tempe¬ 
ratura de — 30°C (O. B u f f — 1901, L. M i c h a e 1 i s şi O. Schiffer- 
decker — 1873). La temperatura obişnuită nu poate exista. Se mai 
poate obţine din anhidridă sulfuroasă şi fosgen : 

S0 2 + 2COCI s ™ 2CO s + sci 4 

La temperatura camerei este complet descompusă în diclorură de sulf şi 
clor. Hidrolizează formînd acid clorhidric şi anhidridă sulfuroasă : 


SCI, + 2H,0 = S0 2 + 4HC1 
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Reacţionează de asemenea cu trioxidul de sulf formînd diclorură de tionil, 
dioxid de sulf şi clor : 

SCI, + SOj = SOCIj + so 2 + Clj 

Formarea unor combinaţii duble mai stabile şi totuşi hidrolizabile este o 
dovadă a existenţei sale: SCl 4 -SnCl 4 , SCl 4 -SbCl 5 , SCl 4 -FtCl 3 SC1 4 -A1C1 3 , 
SC1 4 . AuClj, SClj.2ICl,. 

Se admite că posedă o structură tetraedrică. Pentru a explica insta¬ 
bilitatea ei s-a admis că două legături sînt covalente normale, iar alte 
două sînt monoelectronice, ceea ce pare discutabil. 

Combinaţiile sulfului cu bromul. Monobromura de disulf S 2 Br 2 a fost 
obţinută impură de A. J. Balard (1826) dizolvînd sulful în brom şi 
distilînd produsul roşu închis sub presiune redusă. O. R u f f şi F. W e n- 
z el (1903) au obţinut-o în stare pură încălzind bromul cu sulful in exces, 
în tub închis şi distilînd produsul sub presiune foarte redusă. Se mai obţine 
din monoclorui'ă de sulf cu bromură de potasiu (S h a p e — 1895). Studii 
crioscopice şi ebulioscopice confiimă existenţa ei. 

Deşi monobromura de sulf dizolvă brem, totuşi nu s-a putut pune în 
evidenţă existenţa altor bromuri (Mu ir — 1875). Variaţia densităţii 
amestecurilor de monobromura de sulf şi brom, a presiunii de vapori, 
confirmă cele de mai sus (O. R u f f şi G. W i n t e r f e 1 d — 1903). 

Monobromura de sulf este un lichid roşu, greu, cu densitatea 2,635 
la 20°C. Masa cristalină roşie obţinută prin răcire se topeşte la — 46‘C. 
La 57°C fierbe sub presiune de 0,22 mm Hg. Se dizolvă în sulf lichid 
dînd o soluţie conductibilă. 

Monobromura de sulf reacţionează violent eu fosforul, potasiul, so- 
diul, aluminiul, antimoniul. Apa o descompune prin hidroliză în dioxid de 
sulf, acid bromliidric şi un depozit de sulf: 

2S 2 Br 3 + 2H s O - S0 2 + 4HBr + 3S 

F. F e li c r, J. K r a e m e r şi G. R e m p c (1955) au preparat bromsul- 
fani analog clorsulfanilor : 

2S a Br. + H 2 S = 2UBr + S s Br 2 

2S 2 Br 2 + II.Sj = 2HBr + S,Br 2 

Sistemul sulf-iod. Datele existente asupra unei ioduri S 2 I 2 , SI 2 , SI, etc. 
au fost contrazise de măsurători de densitate, de variaţia punctelor de 
topire, de date crioscopice şi ebulioscopice (E r i c k şiSchneider — 
1948). 


COMBINAŢIILE SULFULUI CU OXIGENUL 

Se cunoaşte un număr mare de compuşi ai sulfului cu oxigenul (oxizi 
şi acizi). Numărul acesta creşte şi mai mult ţinînd seama de faptul că sul¬ 
ful are posibilitatea să înlocuiască oxigenul dintr-o moleculă, cu formarea 
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unor tiocompuşi asemănători cu oxicompuşii respectivi. Sulful mai are 
tendinţa de a se lega sub formă de lanţuri, ceea ce îi permite să formeze 
noi clase de compuşi. Compuşii fundamentali ai sulfului cu oxigenul (v. 
tabelul 71) conţin în molecula lor cel mult doi atomi de sulf care joacă 

Tabelul 71. Compuşii fundamentali ai sulfului eu oxigenul 


Gradul de 
oxid&re 
al S j 

Oxizii 

Acizii 

1 

Sărurile 

+2 

| SO monoxid de sulf | 

(H 2 S0 2 ) acid dioxosulfuric (11), 
acid sulfoxilic sau hipomonosul- 
furos 

NaHS0 2 

sulfoxilaţi sau hipomonosul- 

fiţi 

+ 3 

| S 2 0 3 sesquioxid de 1 
sulf 

(H 2 S 2 0 4 ) acid tctraoxodisulfuric 
(III), liidrosulfuros sau hiposul- 
furos 

Na 2 S 2 0 4 
hiposulfiţi 
, hipodisulfiţi 
ditioniţi 

+ 4 

so 2 

dioxid de sulf, anhi¬ 
dridă sulfuroasă 

(H 2 SO ;) ) acid trioxosulfuric (IV); 
acid sulfuros 

Na 2 S0 3 

sulfili 

NaHS0 8 

hidrogcnosulfiţi, bisulfiţi, 
sulfi(i acizi 

Na 2 S 2 0 5 disulfiţi, pirosul- 
fiţi, metabisulfiţi 

+ 5 | 


(1 1 2 S 2 0 6 ) acid liexaoxodisulfuric : 
(IV), hipodisulfuric, ditionic J 

Na 2 S 2 0 6 hipodisulfali, di- 
tionaţi 

+ 6 | 

S0 3 

trioxid de sulf, anhi¬ 
dridă sulfurică 

11 2 S0 4 acid sulfuric 

II 2 S 2 0 7 acid hcptaoxodisulfuric 
(IV) piro sau disulfuric 

Na 2 S0 4 sulfaţi 

NaIIS0 4 liidrogenosulfaţi 
(bisulfaţi sau sulfaţi 
acizi) 

Na 2 S 2 0- piro sau disulfaţi 

+ 7 1 

s 2 o T 

hcmiheptoxid de 
sulf 

II 2 S 2 0 8 acid peroxidisulfuric (aci- , 
dul lui Marshall) 

Na 2 S 2 0 8 

peroxodisulfaţi 

+ 8 . 

S0 4 

tetraoxid de sulf 

II 2 S0 5 acid peroxomonosulfuric (a- 

peroxomonosulfaţi 


ciclul lui Caro) 
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adesea acelaşi rol (excepţie H 2 S 2 0,), deci posedă acelaşi grad de oxidare. 
în tiocompuşi şi în compuşii poiisulluraţi (tabelul 72) xulful posedă grade 
de oxidare diferite, astfel incit gradul de oxidare global este adesea un 
număr fracţionar. Aceştia pot fi puşi în corelaţie cu compuşii fundamen¬ 
tali. 


Tabelul 72. Compuşi derivaţi ai sulfului cu oxigenul 


Compuşi fundamentali 

Compuşi derivaţi 


h 2 so 3 

acid dioxotiosulfuric (IV) 


acid sulfuros 

(acid JLiosulfuros) H 2 S 2 0 2 


11,S0 4 

acid tiosulfuric 

tiosulfaţi 

acid sulfuric 

I I„S 2 0 3 

Na 2 S 2 0 3 


acizii sulfani monosulfonici 
acid hexaoxotiodisulfuric (VI) 

H 2 S n 0 3 (n <>) 

H a S a O ? 

tiodisulfuric 

tritionaţi 

acid disulfuric 

Iritionic (II 2 S 3 0 6 ) 

Seria tionică : 

Na 2 S 3 O c 


acid tetrationic 

tetrationali 


(HjS.O.) 

Na 2 S 4 O 0 


acid pcntationic 

pentationaţi 


(H.S s O„) 

Na 2 S 5 0 8 


acid hexationic 

liexationaţi 


(H 2 S 6 0 6 ) 

acizi tionici superiori 

H 2 S n 0 6 (/t = 7, 8, 10, 12) 

Na 2 S 6 0 6 


Dintre oxizii citaţi, numai dioxidul şi trioxidul de sulf sînt anhidride 
indiscutabile. Pare a se putea afirma acelaşi lucru despre heptaoxidul de 
di,sulf S 2 0, însă este foarte instabil şi în apă nu formează cantitativ 
acid peroxodisulfuric H 2 S 2 O s . Dintre toţi acizii indicaţi numai acidul sul¬ 
furic H 2 S0 4 , pirosulfuric H 2 S 2 0„ peroxodisulfuric. Il 2 S 2 O e şi monoperoxo- 
sulfuric H 2 SO s sînt cunoscuţi în stare liberă. Cei mai importanţi oxizi şi 
acizi sînt cei în care sulful să găseşte în stare de valenţă patru şi şase. De la 
aceştia se prepară toţi ceilalţi compuşi. Cele mai stabile sînt combinaţiile 
oxigenate ale sulfului hexavalent. Compuşii care nu există decît în soluţie 
sînt daţi în paranteze. 

Monoxidul dc disulf S 2 0. Se prepară prin combustia sulfului in oxigen 
sub o presiune dc 5—7 mm Hg cînd se formează monoxidul de disulf. 
Răcind produsul combustiei la — 70 C C şi evaporînd la — 30°C în curent 
de hidrogen uscat sc obţine SO s şi ca reziduu S 2 0 (A. R. V a s u d e v a 
M u r t h y — 1952): 


:iSjO. = 2S 3 0 + 2SO. 

Se mai poate obţine evaporînd o soluţie de tetracloiură de carbon în care 
s-a captat produsul combustiei la — 16°C. 
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La temperatură joasă este un compus solid, galben oranj, care se 
descompune la 25°C după reacţia : 

2S a O = 3S + SOj 

Reacţionează de asemenea cu o soluţie de hidroxid de sodiu şi cu acidul 
iodhidric : 


S s O + 4XaOH = Xa 3 S + Xa 3 S0 3 + 211,0 

s 3 o + cm = 21 i 3 s + ii 3 o + :ii 3 

Studiul structurii a fost efectuat de A. Pot ier (1933). 

Monoxidul de sulf SO. Existenţa sa a fost. prevăzută de ÎI. Se m e - 
n o v ca fază intermediară în reacţiile de oxidarc ale sulfurii şi oxisulfurii 
de carbon. A fost preparat de E. Gruncr în anul 1933 prin acţiunea 
metalelor (Ag, Mg, Na) asupra diclorurii de tionil: 

SOCl 3 + 2Ag = 2AgCl + SO 

Numai metalele cu căldura de formare a clorurilor mai mare decît, 
a oxizilor, reacţionează astfel (Ag, Na, Sb, Sn). Aceeaşi reacţie are loc cu 
dibromura de tionil şi sodiul, staniul, magneziul şi aluminiul. Rezultă şi 
prin disocierea diclorurii de tionil. Se formează prin combustia sulfului 
la presiune de ordinul a 10 mm Hg şi răcind cu aer lichid spre a nu se 
descompune. Un amestec de hidrogen sulfurat şi oxigen în proporţie de 
2/3 încălzit la 270°C şi 100 mm Hg formează exclusiv monoxid de sulf 
şi apă : 

I1 3 S + 0 3 = H 3 0 + SO AII 11,2 kcal 

Formarea sa se pune în evidenţă prin spectrul de absorbţie (N. N. S e m e - 
nov — 1945). Se formează prin descompunere fotochimică (1 = 2000 A) 
sau prin descărcări electrice alternative într-un tub capilar de cuarţ cu 
dicxid de sulf între 1 şi 15 mm ITg sau prin descărcări electrice (5000 V 
şi 300 mA) asupra unui amestec de vapori de sulf şi dioxid de sulf (P. IV. 
Schenk - 1937). 

Proprietăţi fizice. Monoxidul de sulf este destul de stabil sub 227 f’ 
şi foarte instabil peste 727°C. Monoxidul de sulf este în echilibru cu pro- 
duşii săi de descompunere (sulf, oxigen, dioxid de sulf). Există indici că 
este polimerizat (SO).. Pentru acest dimer s-au propus două structuri: 

S = (A. V. J o n e s - 1950) şi O = S = S = O (P. W. S c h e n k - 

v O 

1952). 

Proprietăţi chimice. Monoxidul de sulf trebuie păstrat în vase de 
cuarţ la presiune redusă sau diluat cu un gaz inactiv. E.Kondratieva 
şi V. K o n d r a t i e v (1922) admit descompunerea : 


2S 2 0 2 = 2S0 2 + s 2 
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care este totală la 180°C intr-un minut. Aceasta pledează şi pentru formula 
oxidului. Cu oxigenul reacţionează greu şi numai la cald. Apa il descom¬ 
pune parţial după reacţia : 

3SO + 311,0 = 2H.SO, + HjS 

Cu o soluţie alcoolică de liidroxid de potasiu rezultă sulfit, sulfură şi ditio- 
nit : 

4SO + GKOH = K s S + K.SOj + K,S,0 4 + 3H,0 

Metalele (Fe, Cu, Hg) sînt transformate în sulfuri, halogenurile în compuşi 
tionilici. Acţionează dehidrogenant asupra compuşilor organici. Beacţio- 
nează cu clorul şi bromul formînd diclorura sau dibromura de ticnii: 

sn .u r.i.;—«son., so -|. fu. :—‘ SOTir, 

Eeacţionează cu trioxidul de diazot şi pe baza acestei reacţii s-a explicat 
pierderea de azot la fabricarea acidului sulfuric prin metoda camerelor 
de plumb (C. J. W i 1 k i n s şi F. G. S o p e r — 1939). Prezenţa monoxi- 
dului de sulf în camere nu s-a putut pune în evidenţă. 

Acidul sulfoxilic 11„S0 2 . Acidul sulfoxilic nu este cunoscut. A fost 
obţinut sub forma sării de cobalt deB. ScholderşiG. Denk (1935). 
Dacă se trece un curent de dioxid dc carbon prin soluţia amoniacală de 
ditionit de sodiu şi acetat de cobalt (II) are loc reacţia : 

CoSjOj + 2N'H 4 OH CoSO, + (NH 4 ) a S0 3 + 1I 2 0 

Sulfoxilatul de sodiu se descompune în aceste condiţii (J. Vogel şi .T. 
B. Partington — 1925) : 

2Xa,S0, + IIjO = Na,S,0 3 + 2Xa01I 

.Sulfoxilatul dc zinc se obţine prin acţiunea zincului asupra clorurii de 
sulfuril în soluţie eterică : 

SO,CI, + 2Zn = ZnSOj + ZnGl, 

Tratînd sarea de zinc cu clorură de benzii se formează sulfoxilatul de benzii. 

Datorită tendinţei puternice a sulfului de a avea numărul de coordi- 
naţie patru, se presupune că acidul sulfoxilic există în două forme, între 
care probabil există un echilibru : 

/° H _ O H 
\OII " \h 

Prima formă explică acţiunea reducătoare a sulfoxilaţilor iar a doua are 
Ia bază şi formarea sulfoxilaţilor organici, sulfonele, prin oxidarea sulfu¬ 
rilor alchilice şi lipsa acţiunii reducătoare a acestora. 

Dismutarea ditioniţilor în acid sulfuros şi sulfoxilic arc loc cînd ei 
se stabilizează intr-un proces de condensare cu aldehide : 

Na—SO,—SO,— X.'I:-• Na - O - S - O - SO.Xa 
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.OII OII 

Xa-0-S-0-S0„-Xa+H„0 + 2HCIIO = II„C( +H,C<" 

^OSONa ‘ N 0S0 2 Na 

Amestecul celor două săruri se numeşte rongalită şi se foloseşte pentru 
obţinerea unor ieucoderivaţi în vopsitorie şi pentru a forma „rezerve” 
în imprimerie. Este mai stabil decît ditionitul de sodiu care se foloseşte 
ea reducător. 

Trioxidul de disulf. Trioxidul de disulf a fost studiat de B. W e b i r 
in anul 1875 şi de I. V o g e 1 şi J. B. P a r t i n g t o n în anul 1925. Se 
prepară amestecind pulbere de sulf cu dioxid de sulf lichid. Se decantează 
lichidul albastru de dioxid de sulf prin încălzire în vid la 30—40°C. 

Substanţa obţinută are aspectul unei mase cristaline albastră-verde, 
liigroscopică de compoziţie S 2 0 3 (B. A p p e 1 şi M. Oochrin g—1951). 
Este instabil la temperatura ordinară. Se descompune în două feluri 
(A. E. Vas u deva M u r t h y — 1951) : 

S 2 0 3 = S + S0 3 ; Sj0 3 = S0 2 + SO 

Ar trebui să fie anhidrida acidului ditionos, întrucît starea de oxidare a 
sulfului este aceeaşi în cele două molecule. 

Se pare că structura sa este : O = S = O. S-a emis ipoteza că ar fi 


o dispersie a sulfului în dioxid de sulf, culoarea depinzînd de gradul de 
dispersie. 

Trioxidul de disulf reacţionează cu moleculele donoare de electroni, 
ca de exemplu piridina, pentru a forma C 0 II 5 NSO 3 şi sulf. Acest sulf reac¬ 
ţionează cu amoniacul şi formează tetraazotura de sulf N 4 S 4 şi licptasul- 
fimidă S,KIT. Apa descompune trioxidul de disulf. Dizolvat în acid sul¬ 
furic oleum ii conferă o culoare albastră asemănătoare ultramarinului care 
tinde spre brun cînd creşte proporţia de sulf. Aceşti produşi se folosesc 
in tehnica materiilor colorante. 

Acidul ditionos. Din reacţia între zinc şi sulfitul acid de sodiu, P. 
Schiitzenberger (1899) a separat o sare de sodiu cristalină, căreia 
i-a atribuit formula greşită SatIS0 2 derivată de la acidul ipotetic H 2 S0 2 
numit de el hidrosulfuros. Abia A. Bernthsen (1881—1882) a atri¬ 
buit sării respective formula corectă Ea 2 S 2 0 4 şi a introdus denumirea de 
hiposulfit. Aceste combinaţii se mai numesc încă hidrosulfiţi şi liiposul- 
fiţi. Mai raţional se numesc ditioniţi, deoarece fiecare atom de sulf este 
intr-o treaptă de oxidare inferioară fiecărui atom de sulf din ditionaţi 
M 2 S 2 0 6 . Este de fapt aceeaşi diferenţă care distinge sulf iţii de sulfaţi, 
azotiţii de azotaţi, fosfiţii de. fosfaţi etc. 

Preparare. Acidul ditionos H 2 S 2 0 4 nu a putut fi obţinut nici prin tra¬ 
tarea sărurilor cu acizi, nici prin electroliza acidului sulfuros din cauza 


27 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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instabilităţii. Ditioniţii se pot obţine prin reducerea sulfiţilor după reacţia 
generală : 

2SO3 - + 4H+ + 2 e = SgO^- + 2II 2 0 

Reducerea se poate face cu zinc, sodiu sau pe cale electrolitică. Ditionitul 
de sodiu este un produs industrial, dată fiind stabilitatea sa şi puterea 
reducătoare. Metoda H. Moissan constă în reacţia dioxidului de sulf 
cu hidrură de sodiu sau hidruri de Cs, Rb, Li, Ca, Sr în prezenţa urinelor 
de apă: 

2NaH + 2SO a = Na 2 S 2 o 4 + H, 

Metoda lui A. B e r n t h s e n şi M. B a 1 z e n (1900) se bazează pe reacţia 
la rece a pulberei de zinc (sau Mn, Fe—M. Causse — 1886) cu sulf it acid de 
sodiu la care se adaugă dioxid de sulf la pH 4—5 : 

2NaHSO, + S0 2 + Zn = Na 2 S 2 0 4 + ZnS0 3 + H 2 0 
Prin tratarea soluţiei cu lapte de var precipită Zn (OII) 2 care se filtrează : 

Z 11 SO 3 + Ca (OH ) 2 = Zn (OH ) 2 + CaS0 3 

Din soluţia saturată de clorură de sodiu precipită Na 2 S 2 0 4 -2H 2 0. 

Zincul reacţionează cu sulfitul acid de sodiu la 10°C în atmosferă de dioxid 
de carbon. Se poate lua un amestec de sulfit de sod iu şi de zinc (T. M u - 
rooka şi H. Hagisawa - 1937): 

Xa 2 S0 3 ZnS0 3 + 2H 2 C0 3 + Zn = Xa 2 S,0 4 + 2ZnC0 3 + 2II 2 0 

Amalgamul de sodiu reacţionează cu sulfitul acid de sodiu conform reac¬ 
ţiei (S. Z. A v e d i k i a n — 1951) : 

2Na(amalgamal) + 2X'aIIS0 3 = Na 2 S 2 0 4 -f- 2XaOH 

Ditioniţii se mai formează în reacţia dintre sulfoxilaţii aldehidei formice 
şi sulf iţii acizi concentraţi în clorură de sodiu sau hidroxid : 

hocii 2 soj + 2S0 3 n- s 2 o 4 ~ + hoch 2 so“ -- h 2 o 

Ditionitul de sodiu se poate prepara pe cale electrochimică (Frank — 
1801). Ditionitul trebuie deshidratat prin încălzire la circa 52°C în vid 
întrucît sarea anhidră este mai stabilă (G. Br earley, J. S t ar k ie — 
1948). Ditionitul de zinc şi magneziu se obţine barbotînd un curent de 
dioxid de sulf în alcool absolut ce conţine pulbere din metalul respectiv 
(W a b 1 — 1899) : 

Zn + 2SOo = ZnS 2 0 4 

Prin dublu schimb dintr-o soluţie apoasă de ditionit de sodiu şi săruri de 
stronţiu, bariu şi plumb se obţin ditioniţii respectivi. Ditioniţii de cobalt, 
zinc, cadmiu, mangan şi fier se obţin numai la adaus de piridină (ZnSoO., • 
0-H 5 N, FeS. : O t *2C 5 H 5 N etc.). 
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Proprietăţi fizice şi chimice. Structura ditioniţilor a fost amplu cer¬ 
cetată. Din motive preparative s-au formulat ca un sulfit al unui hidrat 
al monoxidului de sulf : 


Prin cristalizare fracţionată nu s-au putut separa componenţ ii UN a SO s . 
IlNaS0 2 .H 2 0 din care s-a considerat formată sarea Xa 2 S 2 0.;. 2H«0. 
Avînd în vedere descompunerea ditioniţilor şi alte proprietăţi chimice 
s-au propus formulele (L. M a r m ier — 3912, O. a* o ii Deines şi 
O. Blstner -1930) : 


.Na /Na 

os<; : os( 

M) - S0 2 Na N S0 2 0Na 


O O 
S 

O SO 


Ultima formulă este susţinută de tetracoordinaţia sulfului. Spctrul Eaman 
(A. Simon şi H. Kuchler —1949) precum şi studiile de raze X (J. 
D. Dunitz —1956) au impus structura : 


O.* O 

V-»/ 




Proprietăţile magnetice contrazic existenţa unei molecule simple, întrucît 
ditioniţii sînt diamagnetici. Ultima formulă se demonstrează şi chimic. 
Prin acţiunea clorurii de benzii sau a aldehidei formice asupra ditionitului 
de sodiu se formează un amestec de sulfonat şi sulfoxilat : 


Na 2 S 2 0 4 !- 30,1-1* - CH 2 C1 + 2NaOH C 6 H 5 CH 2 - SO a Na + S0 2 (C 6 II 5 CII 2 ) 2 + 

+ 3NaCl + H 2 0 

Pentru aceeaşi formulă pledează şi reacţia de preparare din sulfit prin 
reducere cu zinc. 

Cel mai stabil ditionit este cel de zinc şi cel mai greu solubil este cel 
de calciu. Soluţia de ditionit încălzită la 109°0 se descompune aproape 
exploziv : 

2Na 2 S 2 0 4 S0 2 + Xa 2 S0 3 + Na 2 S 2 0 3 AII 10,3 kcal 

Soluţiile de ditioniţi prin acidulare devin roşii, mai ales în prezenţă de 
dioxid de sulf. Colorarea soluţiei a fost explicată prin formarea acidului 
ditionos sau sulfoxilic care evoluează ulterior. S-a explicat coloraţia şi 
prin adiţia unui ion de hidrogen la ionul S 2 0 4 “ (H. B. van de H e i j d e 
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—1953). După ce s-a cunoscut exact structura ditioniţilor s-a admis că 
coloraţia se datoreşte unei adiţii a dioxidului de sulf : 

o 

s + 

o 

Soluţiile acide sînt foarte instabile, descompunîndu-se după reacţia: 
2S 2 0j~ + 4H+ = S + 3SO» + 2H 2 0 
Sarea de sodiu reacţionează cu apa astfel: 

2 S 0 O 4 - + HjO = S 2 0|- + 2S0 3 H- 

La pH 8 tiosulfatul de sodiu reacţionează cu ditionitul mai ales la tempe¬ 
raturi mai înalte: 

SoOj- + S 2 0§- + 2H 2 0 = SH- + 3S0 3 II- 
2SM- + 4S0 3 H- = 3S 2 0£- + 3H 2 0 

în aer umed, ditionitul de sodiu trece în sulfit acid şi sulfat acid : 

Na 2 S 2 0 4 + 0 2 + H 2 0 = NaIIS0 3 + NaHS0 4 
în prezenţa oxigenului, soluţiile de ditionit trec în pirosulfit: 

2Na 2 S 2 0 4 + 0 2 = 2Na 2 S 2 0 5 

în absenţa oxigenului, la cald, trec în tiosulfat şi pirosulfit: 

2Na a S 2 0 4 = Xa 2 S 2 0 5 + Na 2 S 2 0 3 

Soluţiile alcaline sînt mai stabile. Ditioniţii sînt reducători puternici. 
Oxigenul oxidează ditioniţii la sulfaţi şi acid sulfuros. Permanganatul de 
potasiu, dioxidul de mangan şi oxidul de nichel transformă ditioniţii în 
ditionaţi. Ilalogenii şi hexacianoferatul (III) de potasiu sînt reduşi. Ditio¬ 
nitul de sodiu reduce sărurile de argint, aur, mercur, cupru, bismut şi 
antimoniu la metal. Un exces de reactiv poate sulfura primele trei 
metale. Sărurile de nichel, cobalt, plumb sînt transformate în sulfuri. 
Azotitul de sodiu este redus la oxid de azot şi azot, la amoniac sau hidroxi- 
lamină. 

Recunoaştere şi determinare. Ditioniţii se recunosc 
prin formarea sării de cupru, prin coloraţia verde sau albastră cu nitro- 
prusiatul de sodiu, prin culoarea roşie cu galben-naftol şi fluorescenta 
resazurinei (H. E i c h 1 e r —1934). Determinarea cantitativă se bazează 
pe reducerea clorurii de argint amoniacale la metal sau reducerea liexacia- 
noferatului (III) de potasiu în mediu amoniacal şi în prezenţă de o sare 
de fier (II) ca indicator : 

S 2 0]- -f 2[Fc(CX) 6 ] 3 - + 2H 2 0 = 2SO§- + 2[Fc(CN)„] 4 - + 4H+ 
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Metoda Wollak permite determinarea în prezenţa ditionitului, sulfitnlui 
şi tiosulfatului (T. Murooka —1943). 

întrebuinţări. Ditionitul de sodiu se utilizează la decolorarea 
ţesăturilor sub numele de Blankit şi Burmol. Indigoul insolubil (indan- 
trenul, flavantrenul etc.), care nu se poate fixa pe fibră este redus la alb 
de indigo care se fixează pe fibră. Acesta se oxidează apoi cu aer şi se 
reface indigoul. Ditioniţii sînt folosiţi la albirea pastei de hîrtie (D. A. 
Nekrasov, S. B. Vilents — 1947). Ditionitul de sodiu se întrebuin¬ 
ţează în analiza gazelor la absorţia oxigenului. 

Bioxidul de sulf S0 2 . Albirea lenjeriei cu fumul produs de combustia 
sulfului se cunoştea în Egipt cu 2000 ani î.e.n. H o m e r l-a recomandat 
ca dezinfectant. Una din calităţile agresive ale focului grecesc era de a 
degaja vapori sufocanţi conţinînd produşi de combustie ai sulfului. A. 
Libavius l-a descris primul, J. P r i e s 11 e y l-a cules pe mercur, iar 
A. L. Lavoisier (1775) i-a determinat compoziţia. 

Stare naturală. în regiunile vulcanice se găseşte în cantitate mai mare. 
De asemenea, în regiunea oraşelor industriale rezultă din diferite procese, 
în special de ardere a cărbunilor care conţin sulf. 

Preparare. Pentru scopuri de laborator (fig. 144) se poate obţine redu- 
cînd acidul sulfuric la rece cu mercur, argint, cupru, sulf sau carbon : 
S + 2H 2 S0 4 = 3S0 2 + 2H 2 0 
Hg + 2H 2 S0 4 = HgS0 4 + S0 2 -f 2H 2 0 
C + 2H 2 S0 4 = 2S0 2 + C0 2 + 2H 2 0 

Reacţiile de descompunere a tiosulfaţilor, tionaţilor, oxidarea sulfurilor me¬ 
talice şi reducerea anhidridei sulfurice furnizează dioxid de sulf. O metodă 



comodă pentiu prepararea dioxidului de sulf în laboiator constă în a turna 
picătură cu picătură, acid sulfuric concentrat într-o soluţie concentrată 
de sulfit acid de sodiu (40—50%): 

2NaHS0 3 + H 2 S0 4 = Na 2 S0 4 + 2S0 2 + 2H a O 
Gazul care se degajă este purificat prin spălare cu apă şi apoi uscat. 
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Unul din procedeele industriale de obţinere a dioxidului de sulf constă 
în arderea sulfului în cuptoare fixe sau rotative cu o cameră sau două 
(una de topire .şi sublimare şi alta de oxidare). Prima se încălzeşte cu căl¬ 
dura dezvoltată în a doua. Se poate lucra în vid sau sub presiune etc. 
(A. L i p p m a n —1950): 

S + O, = SO, A// = - 70 kcal 

O altă sursă importantă o constituie sulfurile diferitelor metale 
ca pirita, FeS 2 , pirotina FeS, blenda ZnS sau galena PbS. în cazul blondei 
este nevoie de o temperatură de 1000—1100°C, întrucît la temperaturi 
mai joase se formează sulfat de zinc : 

ZnS + 20 2 = ZnS0 4 
1000V 

ZnS0 4 -► ZnO + S0 2 -f 1/2 0, 

Prăjirea piritei are loc complet la 650°C. Practic, încălzirea se face la 350 
— 400°C, deoarece reacţia o dată pornită se continuă de la sine cu dega¬ 
jare mare de căldură care este suficientă pentru a compensa pierderile 
ide căldură: 


4 FcS 2 + 110, = 2Fe 2 0 3 + 8S0 2 

Cel mai bun procedeu de ardere a piritei 
este procedeul în strat fluidizat. Printr-un 
strat de pirită fin pulverizată se suflă un 
curent de aer care menţine pulberea în 
suspensie, într-o stare asemănătoare unui 
lichid. Iniţial se formează sulfat de fier 
(II), apoi de fier (III), care se descom¬ 
pune astfel: 

Fe 2 (S0 4 ) 3 î* 3SO s + Fc 2 0 3 

sso 3 3S0 2 H- 3/2 0 2 

Prăjirea piritelor se face în sobe rotative 
acţionate manual sau mecanic, acestea 
din urmă fiind din ce în ce mai întrebuin¬ 
ţate. Soba J. B. Herreshoff (1889) (fig. 145) 
se compune dintr-o cameră cilindrică ver¬ 
ticală, căptuşită cu cărămizi refractare şi 
Fig. 145 împărţită în mai multe compartimente 

pe etaje. Tirita pulverizată este introdusă 
pe la partea superioară şi ajunge în mod mecanic de pe o poliţă pe alta. 
în sens contrar circulă un curent de aer sau oxigen şi gazele rezultate. 
Mişcarea arborelui este astfel reglată încît atunci cînd pirita ajunge în 
ultimul compartiment să fie complet desulfurată. Arborele este gol la 
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interior şi răcit cu aer ca să nu sufere deformări în timpul procesului. 
Gazele se degajă pe la partea superioară a sobei. 

Cînd tot oxigenul din aer (21% voi.) ar fi consumat în sobe, gazele 
care ies ar trebui să conţină 21 % S0 2 . Practic se utilizează o cantitate mai 
mică din oxigenul din aer, obţinîndu-se un amestec gazos de 7—10% SO.>. 

Procedeul prăjirii piritelor este important deoarece se obţine dioxid 
de sulf utilizat la fabricarea acidului sulfuric, iar pe de altă parte se obţin 
oxizi metalici utilizaţi în metalurgie. Aceştia se reduc mai uşor decît sul¬ 
furile. 

Pentru îmbogăţirea minereurilor se utilizează procedeul flotaţiei. 
Minereul în pulbere, îmbogăţit, este injectat în cuptoare ca o suspensie 
gazoasă în aer. Cuptoarele moderne pot prăji un amestec de pirite şi sulfat 
de fier la 900—1000°C obţinîndu-se un amestec de gaze cu 16% S0 2 (IV. 
H. C o a t e s, A. E. C a 11 o w —1955). 

Altă sursă de dioxid de sulf este combustia hidrogenului sulfurat de 
la rafinăriile de petrol sau de la cuptoarele de cocs. 

Anhidrida sulfuroasă se mai obţine din ghips şi anliidrit. Pentru 
aceasta se amestecă sulfat de calciu cu sulfat de sodiu în raport 2:1 şi 
0,36 părţi de bauxită. încălzind apoi 2—4 ore la 900°C se obţine un ran¬ 
dament de transformare a sulfului în dioxid de sulf de 85 % (R. O s m a n e, 
D. S. Da tar, S. H. Z a h e e r —1955). 

Se poate amesteca sulfatul de calciu, anhidritul sau ghipsul calcinat 
cu un material argilos sau silicios şi cărbune în proporţie de 1 : 0,5 : 1. 
După pulverizare la dimensiuni mai mici decît 150[x şi granulare se încăl¬ 
zeşte la 1000—1300°C. Răcirea se face prin injectare de apă (R. G. F r a n k- 
lin şi G. H. P a c e —1954) : 

2CaSO, + C = 2CaO + 2S0 2 + C0 2 Ml 130 kcal 

Dioxidul de sulf este prins în apă sau apă sub presiune (F. W. Schr 6- 
der — G. Grillo D. R. P. 1925) din care se poate extrage încălzind 
uşor la presiune redusă. 

Vaporii de apă sînt opriţi de acidul sulfuric, iar dioxidul de sulf este 
lichefiat prin comprimare. Se utilizează şi alţi absorbanţi: amoniac, dime- 
tilanilină etc. 

Proprietăţi fizice. Dioxidul de sulf este un gaz incolor în condiţii obiş¬ 
nuite. Un litru de gaz cîntăreşte 2,926547 g. Temperatura sa critică este 
157,2°C, presiunea critică 77,7 atm şi densitatea critică 0,52. Poate fi 
lichefiat prin comprimare la 4—6 atm. Lichidul are punctul de fierbere 
— 10,02 C C, iar punctul de solidificare — 75,46°C. 

Molecula de dioxid de sulf este diamagnetică. Constanta dielectrică 
la 32°C este 13,3. Aceasta arată că soluţiile de electroliţi (cloruri, ioduri) 
în dioxid de sulf sînt mai puţin ionizate decît în apă şi conduc deci rău 
curentul electric. Conductibilitatea electrică a dioxidului de sulf lichid 
la 0°C este 5.10 -7 fl _1 cm -1 . Densitatea de vapori arată că moleculele 
de dioxid de sulf nu sînt asociate. 
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Spectrul Raman conţine trei frecvenţe fundamentale, ceea ce arată 
că molecula nu posedă o structură liniară. Dioxidul de sulf solid cristali¬ 
zează în sistemul ortorombic, distanţa S-O este 1,43 Â şi unghiul 
a =119,5°. Formează o reţea moleculară. Distanţa interatomică pentru o 
legătură simplă S-O este 1,70 Â, iar pentru cea dublă S = O este 1,54 Â. 
Valoarea experimentală mai mică reflectă o conjugare între două struc¬ 
turi limită echivalente, unde toţi atomii respectă regula octetului. Mole¬ 
cula se poate formula în acord cu concepţiile mezomeriei: 



Ea este susţinută de datele razelor X, difracţie de electroni, de spectrele 
de absorţie şi Raman. Momentul de dipol este 1,G0.10 -18 u.C.G.S.e.x. Dio¬ 
xidul de sulf este foarte solubil în apă. Un volum de apă dizolvă 39,37 
volume de S0 2 la 20°C. Prin răcirea soluţiei concentrate se separă un hi- 
drat S0 2 .7H 2 0 sub formă de cristale incolore. Este foarte solubil în lichide 
organice. Astfel, un volum de acid acetic dizolvă 318 volume, unul de cam¬ 
for 308 volume de dioxid de sulf. Se mai dizolvă uşor în benzen, nitrobcn- 
zen, toluen, alcool. 

Dioxidul de sulf lichid este un bun dizolvant pentru o serie de sub¬ 
stanţe. Dizolvă iodurile, bromurile, clorurile, tiocianaţii şi acetaţii unor 
metale. Halogenurile sînt cu atît mai solubile cu cît halogenul este mai 
greu. Este miscibil în orice proporţie cu monoclorura de sulf. Hidrocarbu¬ 
rile ciclice şi nesaturate sînt solubile pe cînd cele alifatice nu sînt solubile, 
ceea ce a permis elaborarea unui procedeu de rafinare a petrolului (L. 
Edeleanu). 

în dioxidul de sulf lichid se pot executa multe reacţii (G. Jander- 
1905). Mecanismul acestora este analog reacţiilor în soluţie apoasă şi re¬ 
prezintă o generalizare a noţiunilor de acid şi bază. Dizolvantul este ioni¬ 
zat după echilibrul: 

2 S 0 2 ^=2 SO 5 - + so 2 + 

ceea ce explică şi conductibilitatea sa electrică. Acest echilibru este ilus¬ 
trat de reacţia sa acido-bazică : 


K 2 (S0 3 )2- + (S0 2 + )C1 2 2KC1 + 2SO a 


Dioxidul de sulf lichid este un conductor slab, pe cînd soluţia unor haloge- 
nuri în dioxid de sulf prezintă o conductibilitate deosebită. în dioxid de 
sulf lichid au loc procese de solvoliză, asemănătoare hidrolizei: 


2KBr + 2S0 2 = K 2 S0 3 + SOBr, 


Zrl 4 + 3S0 2 = Zr(S0 3 ) 2 + 2I 2 + S 

Proprietăţi chimice. Dioxidul de sulf anhidru nu înroşeşte hîrtia de 
turnesol. Se descompune greu numai peste 2000°C : 

3SO, 2S0 3 + s 
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Această disociere este endotermă şi potrivit principiului deplasării echi¬ 
librului este cu atît mai puternică cu cît temperatura este mai înaltă. 
Este redus de hidrogen la peste 500°C şi la 280°C în prezenţa catalizato¬ 
rilor (sulfuri). De asemenea este redus de hidrogenul sulfurat: 

so 2 + 2 H 2 = 2H 2 0 + s 
S0 2 + 2H,S = 2H 2 0 + 3S. 

Dioxidul de sulf este un reducător energic mai ales în prezenţa apei, deoa¬ 
rece reacţiile între ioni sînt întotdeauna mai rapide decît cele între corpuri 
neionizate. în absenţa umidităţii se combină cu oxigenul. Reacţia este 
reversibilă. La temperatura obişnuită, viteza de reacţie este mică şi de 
aceea un catalizator este indispensabil chiar la 450 C C : 

S0 2 + l/20 2 S0 3 A// = -22 kcal 

Combinarea dioxidului de sulf cu carbonul spre a forma disulfură de carbon 
şi oxisulfură de carbon este maximă la 850 C C. Oxidul de carbon reduce 
dioxidul de sulf la sulf între 1000 şi 1200 C C şi mai uşor la800°C, în prezenţa 
catalizatorilor (FeS), reacţie în care dioxidul de sulf reacţionează ca 
oxidant : 

2S0 2 + 4CO S 2 -f 4CO* 

în soluţie clorhidrică, dioxidul de sulf oxidează săi urile cuprului (1) la 
săruri ele cupru (II) : 

2Cu 2 C1 2 + 4HC1 + S0 2 = 4CuC1 2 + 2I1 2 0 + S 

Anumiţi oxizi superiori sînt transformaţi în sulfaţi, proces în care metalul 
este redus şi dioxidul de sulf este oxidat la trioxid de sulf. Dioxidul de 
plumb este transformat în sulfat. în cazul peroxidului de bariu trebuie 
uşor încălzit pentru a amorsa reacţia care decurge cu incandescenţă : 

Pb0 2 + S0 2 = PbS0 4 ; Ba0 2 -f S0 2 = BaS0 4 

Dioxidul de sulf reacţionează direct cu cloiul în prezena camforului drept 
catalizator for mîndu-se diclorura de sulfuril S0 2 C1 2 (H. Y. R e g n a u lt — 
1838). Dioxidul de sulf reacţionează cu pentaclorura de fosfor pentru a 
se forma diclorura de tionil: 


so 2 + pci 5 = soci 2 + POCl 3 

Produşii reacţiei se pot separa prin distilare. Dioxidul dc sulf atacă foarte 
greu metalele şi aliajele : fier, fontă, oţel, cupru, aluminiu, plumb, bronz. 
Metalele alcaline şi zincul sînt uşor atacate. Cu sulfura de calciu, sub 1000 C C 
are loc reacţia : 

CaS -f 2S0 2 = CaS0 4 + 2S 
iar peste această temperatură reacţia devine : 

2CaS -I- S0 2 = 2CaO -f 3S 
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Trecînd un curent de dioxid de sulf printr-o soluţie concentrată de acid 
azotic se degajă dioxid de azot. Dacă dioxidul de sulf este în exces se for¬ 
mează monoxid de azot conform reacţiilor : 

2HN0 3 + S0 2 = II 2 S0 4 + 2NO, 

3S0 2 + 2HN0 3 + 2H 2 0 = 3H 2 S0 4 + 2NO 


Sub presiune mare (500—1000 atm), dioxidul de sulf reduce oxidul de 
azot : 

2NO + 2S0 2 = 2S0 3 -f N 2 

Acidul sulfuric sub 35% favorizează reacţia cu cit este mai diluat. Reac¬ 
ţia arc importanţă în camerele de plumb. în prezenţa acidului azotic se 
formează sulfat acid de nitrozil S0 4 HNO. Peroxizii, cromaţii, dicromaţii 
şi permanganaţii reacţionează energic cu dioxidul de sulf. Cu iodul reac¬ 
ţionează astfel (S. Witekowa şi T. W i t e k — 1955): 

I 2 + S0 3 + 2HjO = H 2 S0 4 + 21II 
21II H- 2S0 2 4ZZÎ 2HI . SO, 

Cu diferite fluoruri, dioxidul de sulf formează fluorosulfinaţi: 

MF + S0 2 = M(SOjF) 

Dioxidul de sulf formează o serie de compuşi de adiţie : SO 2 .0H 2 O, A1C1 3 . 
S0 2 , 2A1C1 3 .SOo, KI.4SO.,, KI.14S0 2 , SbF 5 .S0 2 . Compuşi de adiţie se 
formează şi cu substanţe organice: S0 2 .CH 3 OH, S0 2 .2CH 3 OH, S0 2 . 
(CH 3 ) 2 0, C 6 H 6 «(1—3) SO a . Cu compuşi nesaturaţi dioxidul de sulf formează 
răşini polisulfonice de la care se obţin răşini termoplastice. A fost studiată 
reacţia cu butilena (W. W. CrouclişiJ. E Wicklatz — 1955) şi 
cu stirenul (W. G. Barb — 1952). 

Proprietăţi fiziologice. Se poate recunoaşte după miros 
de la 35 p.p.m. începînd de la 20 p.p.m produce tuse şi irită ochii. Este 
un iritant al mucoaselor şi al aparatului respirator. Vegetalele sînt mai sen¬ 
sibile decît omul şi animalele. întrerupe procesele de fermentare a sucu¬ 
rilor de fructe şi al pulpelor de fructe la prepararea marmeladei. Dioxi¬ 
dul de sulf la diluţie mare este un erbicid; de aceea se recomandă coşuri 
înalte la fabricile în care apare. Pe frunzele umede, dioxidul de sulf se 
dizolvă. Acidul sulfuros se oxidează la acid sulfuric care este agentul 
vătămător. Aceasta are loc mai ales iarna, de aceea suferă în primul rînd 
coniferele care îşi păstrează frunzele şi iarna. Coniferul tisa ( Taxud baecata) 
nu se mai găseşte decît departe de căile ferate. 

Recunoaştere şi determinare. Dioxidul de sulf poate fi 
recunoscut prin colorarea în albastru a unei hîrtii amidonate îmbibată cu 
iodat de potasiu. Azotatul de argint formează cu acidul sulfuros un preci¬ 
pitat alb, solubil în exces de sulfit alcalin şi care la fierbere separă argint 
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metalic. Se poate determina cantitativ cu permanganat de potasiu sau 
tratînd o soluţie titrată de iod cu o soluţie de sulfit : 

S0 2 + I 2 + 211, O = SO|- + 4H+ + 21 

Se poate determina după o oxidare prealabilă cu apă oxigenată : 
so 2 + ii 2 o 2 - so|- + 2H+ 

Colorimetric se poate determina eu parafucsină în prezenţă de aldehidă 
formică (sensibilitate 0,1 la 10 y) ( S. Atkin — 1952). 

întrebuinţări. Majoritatea dioxidului de sulf se utilizează la 
fabricarea acidului sulfuric şi în industria hîrtiei. Se foloseşte ca agent, 
decolorant în industria zahăiului şi a anumitor fibre. Dioxidul de sulf 
albeşte materiile organice animale şi vegetale ca : mătasea, lîna, penele, 
paiele etc. Violetele şi trandafirii se decolorează în dioxid de sulf gazos. 
Decolorează parafucsina dînd acidul N-sulfinic al acidului p-fucsinleuco- 
sulfonic : 

/ ,[ 

[(1I 2 NC 6 H 4 ) 2 C+ C u II 4 Nil 2 | CI - + 2SO, + 1 L.,C) = (II 2 NC 6 I1 4 ) 2 C-C*H 4 N< IICI 

I x so 2 n 

S0 3 ll 

Este folosit ca anticlor în industria textilă. Întrucît distruge insectele, 
animalele mici, bacteriile este folosit în industria alimentară la conser¬ 
varea grînelor şi a vinului. Se utilizează ca dezinfectant pentru distrugerea 
microorganismelor (arzînd feştile sulfurate în butoaie) şi pentru derati¬ 
zarea corăbiilor. Dioxidul de sulf lichid reprezintă un mediu de reacţie 
şi un mediu de extracţie. în dioxid de sulf lichid se realizează condensări 
Friedel-Crafts, izomerizări si sulfonări. Cea mai importantă aplicaţie 
constă în procedeul L. Edeleanu pentru rafinarea petrolului. Serveşte 
la prepararea sulfiţilor neutri şi acizi, pirosulfiţilor, ditioniţilor, compuşilor 
tionilici, sulfonilici, sulfonaţilor şi sulfonelor organice. Se foloseşte de ase¬ 
menea la prepararea disulfurii de carbon şi a tiofenului. Serveşte în apara¬ 
tele de răcire. în industria zahărului limpezeşte zemurilc de sfeclă. 

Acidul sulfuros. Acidul sulfuros H 2 S0 3 nu se găseşte în stare liberă. 
Se presupune că se formează la dizolvarea dioxidului de sulf în apă. Un 
volum de apă dizolvă 68,6 voi. S0 2 la 0°C. Din aceste soluţii se poate 
separa prin cristalizare un hidrat SO.,. 7H 2 0 sau dacă se admite existenţa 
acidului se poate scrie H 2 S0 3 .6H 2 0. Soluţia apoasă arc un caracter acid, 
dă săruri cu bazele, iar cu metalele dezvoltă hidrogen şi conduce curentul 
electric. Cu ajutorul spectrului de absorţie s-a constatat că numai cîteva 
procente de dioxid de sulf reacţionează cu apa cu formarea acidului sul¬ 
furos H 2 S0 3 , restul fiind dizolvat fizic. Fiind un acid dibazic, acidul sulfuros 
se disociază în două trepte cu constantele respective : 

II 2 S0 3 <± IISOjT -i- H+ K, = 1,74.10-2 (25‘C) 

IIS0 3 _ ^ Sol" -f H+ K 2 = 1,1 . IO- 7 (15'C) 
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Conductibilitatea şi aciditatea cresc cu presiunea dioxidului de sulf, ceea 
ce se explică prin faptul că echilibrul : 

so 2 + h 2 o h 2 so 3 

se deplasează spre dreapta. Creşterea numărului de molecule H 2 S0 3 deter¬ 
mină creşterea numărului de ioni, conform echilibrelor de mai sus. Acidul 
sulfuros este un acid slab. El nu poate fi titrat direct în prezenţă de fenol- 
ftaleină. Soluţiile apoase de acid sulfuros şi sulfiţii se descompun după reac¬ 
ţia : 

3S0 3 H- = 2 SOI" + H+ + S + II 2 0 
4H 2 S0 3 = H 2 S + 3H 2 S0 4 

Reacţia de descompunere este mai complexă. Tiosulfatul de sodiu accele¬ 
rează reacţia şi o face autocatalitică. 

Pentru acidul liber se iau în considerare două structuri: una în care 
sulful este tetravalent şi una în care este hexavalent: 


\c / 


Formarea acidului sulfuros din diclorură de tionil şi a esterului dietilic 
în reacţia dintre alcool şi diclorură de tionil pledează pentru prima formu¬ 
lare : 


,C1 HOH /OH 

o = + = o = S + 2HC1 

X C1 IIOII x OII 


.CI HO - C„H 5 /OC 2 H 5 

O = S< + = O = S( + 2HC1 

XI HO - C 2 H 6 n OC 2 H 5 

Prin acţiunea lialogenu iilor organice asupra sulfitului de argint se obţin 
sulfonaţi, ceea ce pledează pentru formula a doua : 

M 2 S0 3 + 2RG1 = 2MC1 + RSO, . OR 

Prin oxidarea etilmercaptanului cu acid azotic se obţine acidul etilsulfonic : 
0 2 H 5 S0 3 ÎI. Analog se obţine estenil etilic din sulfit de sodiu şi iodură de 
etil: 

Na 2 S0 3 + 2G 2 H-I = 2NaI + (C 2 H 5 ) 2 S0 3 

O singură grupă etil se scindează hidrolitic, deci o singură grupă este legată 
de oxigen. 

Studiul cinetic al reacţiei care are loc între ioduri şi sulfit de sodiu 
în mediu alcoolic a dus la concluzia că în sulfit există ambele forme: cea 
disimetrică acţionează direct şi cea simetrică numai după transformare 
în forma sa tautomeră (H. Baggesgaar d-R asmussen, S. Wer- 
n e r — 1922). Spectrele de absorţie în ultraviolet confirmă aceste concluzii. 
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Pentru ionul sulfit acid s-a pus în evidenţă prin spectrul Raman pre¬ 
zenţa legăturii S-H, ceea ce pledează pentru formula (I) (A. S i m o n şi 
K. Waldmann - 1954) : 


H 

- 

r h 

0«-S-»-0 

(II) 

i 

o 

1 


1 

0 -1 


L o«-s-*o 


Studiul puterii rotatorii magnetice a ionilor 


F<K S _ 


OCH, Şi 


°\ 

o^s-c.,h 3 


duce la concluzia valabilităţii formulei (II) (D. Voigt 


şi F. G a 11 a i s —1934). 


Ionul SOl' are o structură piramidală. S-au obţinut două feluri de 
esteri ai acidului sulfuros : sulfiţi simetrici derivaţi de la diclorura de tionil 
OS(OH) 2 şi esteri disimetrici derivaţi ai sulfiţilor oare sînt sulfonaţi 


o,s/ H . 

2 \OH 


Proprietăţi chimice. Soluţiile de acid sulfuros şi de sulfiţi sînt oxidate 
de oxigen la sulfaţi. Reacţia este catalizată de multe substanţe. Prin oxi- 
dare anodică se formează ditionaţi. Acidul iodic este redus într-o reacţie 
autocatalitică. 


IIIO 3 + 3H,S0 3 = HI + 3H 2 S0 4 


5HI + HIO 3 = 3I 2 + 3H 2 0 : 


3I 2 + 3H 2 SO s + 3H 2 0 = 6 HI + 3H 2 S0 4 

Reacţia acidului azotos cu acidul sulfuros sau sărurile lui este suficient 
de complicată (P. R a s c li i g —1921, E. Divers — 1900). Se obţin 
produşi de substituţie sulfonici ai acidului NXOHJa, ai acidului 0 2 N-N(0Il) 2 
sau ai acidului ON(OH) 2 . 

Acidul sulfuros sau soluţia de dioxid de sulf este un reducător puter¬ 
nic. Decolorează permanganatul de potasiu şi dizolvă chiar dioxidul de 
mangan, reducîndu-1 la sulfat de mangan: 


Mn0 2 + H 2 S0 3 = MnS0 4 + Ii 2 0 


Dicromatul de potasiu este redus la sulfat de crom (III) : 

K 2 Cr 2 0 7 + 4H a S0 3 = K 2 S0 3 + Cr a (S0 4 ) 3 + 4H a O 
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Acidul sulfuros este oxidat de apa oxigenată la acid sulfuric : 

ii 2 o 2 -i- h 2 so 3 = h 4 o 4 - h 2 so 4 

Reduce sărurile mercurului (II) la săruri ale mercurului (I) şi cele ale auru¬ 
lui trivalent la săruri ale aurului monovalent sau la aur metalic : 

2IIgCI 2 -f II 2 S0 3 -|- n 2 0 = ‘2HC1 + Ii 2 S0 4 + Hg 2 Cl, 

2AuCl^- + 3SO|- -f 3H 2 0 = 3SO|“ + 8C1- + OII 4 2Au 

în mediu slab acid sărurile fierului (III), cuprului (II) şi staniului (IV) 
sînt reduse la trepte inferioare : 

II 2 S0 3 4- 2Fe 3 + + II 2 0 = 2Fc a + 4- II>S (> 4 4- 211+ 

Clorul, bromul şi iodul oxidează acidul sulfuros reducîndu-se. în cazul 
clorului, echilibrul este deplasat spre dreapta, iar în cazul bromului şi 
iodului, spre stînga. Dacă se îndepărtează ionii 11 + cu carbonat acid de 
sodiu, aceste reacţii devin cantitative: 

X 2 4- H 2 0 4- H.S0 3 2HX 4- 1I,S0 4 
Acidul sulfuros reduce cloraţii, bromaţii şi iodaţii : 

NaCIO a 4- 3 H s S0 3 = 3H 2 S0 4 4- NaCl 
NaBr0 3 4- 3Ii 2 S0 3 = 3H 2 S0 4 4- NaBr 
Nal0 3 4- 3II 2 S0 3 = 3II 2 S0 4 4 - Xal 

Bioxidul de sulf reacţionează ca oxidant într -0 serie de cazuri. Hidrogenul 
născînd îl reduce la hidrogen sulfurat. Reacţia decurge apoi între acesta, 
şi acidul sulfuros, cu formare de sulf şi acizi politionici : 

2Ii 2 S 4- so 2 = 3 Sj4- 2H 2 0 

Fosforul, la 200 C C, şi acidul fosforos reduc dioxidul de sulf la sulf. O soluţie 
concentrată de dioxid de sulf în mediu acid acţionează ca oxidant al săru¬ 
rilor de fier (II), cupru (I), staniu (II) şi mercur (I) : 

II 2 S0 3 4- 6 Fc a + 4-611+ = 6 Fe 3 + 4- H 2 S 4 - 3II 2 0 

Unele metale (Fe, Zn, Cd, Cu, Sn, Ag) atacă şi reduc acidul sulfuros, 
formînd ditioniţi. O soluţie de acid sulfuros produce prin electroliză la 
anod acid sulfuric sau ditionic, iar la catod, derivaţi ai oxidului SO precum 
şi ditioniţi în anumite condiţii. Undele polarografice au fost interpretate 
ca fiind datorite formării ditioniţilor, acidului sulfoxilic, tiosulfuric, piro- 
sulfuric, sulfuros şi unor sulfiţi complecşi ai mercurului în diferitele con¬ 
diţii în care are loc polarografierea (I. M. Kolthoff şi C. C. Mi 1 - 
1 e r -1944). 

Acidul sulfuros formează compuşi de adiţie cu aldehidele, cetonele 
şi unii derivaţi. 
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Sulfiţii. Acidul sulfuros formează două feluri de săruri: M 2 S0 3 
— sulfiţi neutri şi MHS0 3 — sulfiţi acizi sau sulfiţi de hidrogen şi metal. 
Sărurile solubile se obţin prin acţiunea dioxidului de sulf sau acidului 
sulfuros asupra hidroxizilor sau carbonaţilor. Î 11 acest fel se prepară în 
industrie sulf iţii acizi ai metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase: 

NaOH + H 2 S0 3 = NaHS0 3 + H 2 0 
Ca(OH) 2 + 2H 2 S0 3 = Ca(HS0 3 ) 2 + 2H 2 0 

Sulf iţii neutri se obţin tratînd sulfiţii acizi cu încă un echivalent de bază : 
NaHS0 3 + NaOH = Na 2 S0 3 + H 2 0 

Prin evaporare în vid se obţin cristale monoclinice !Na 2 S0 3 .7H 2 0. Săru¬ 
rile insolubile se prepară prin dublu schimb. Sulfiţii neutri se aseamănă 
cu carbonaţii prin formă cristalină, conţinut în apă de cristalizare, solu- 
bilitate şi izomorfism. Sulfiţii neutri ai metalelor alcaline sînt solu¬ 
bili în apă şi hidrolizabili. Puţin solubili sînt: Ag 2 S0 3 , MgS0 3 .3H 2 0, 
ZnS0 3 -2,5H 2 0, PbS0 3 , MnS0 3 -3H 2 0, FeS0 3 şi foarte puţin solu¬ 

bili CaS0 3 şi BaS0 3 . 

La C00°C sulfiţii neutri se disproporţionează : 

4M 2 S0 3 — 3M 2 S0 4 -j m 2 s 

Sulfitul de magneziu se descompune la 300°C în sulfat şi tiosulfat care se 
descompune apoi în sulf şi sulfit care evoluează şi el: 

4MgS0 3 - 2MgS0 4 + MgS 2 0 3 -f MgO 
MgS0 3 - MgO + S0 2 

Sulfiţii metalelor ai căror oxizi sînt foarte reductibili ca cel de argint se 
descompun şi mai uşor. Sulfiţii acizi degajă dioxid de sulf : 

6KHS0 3 = K 2 S 2 0 3 + 2K,S0 4 -f 2S0 2 + 3II 2 0 

Sulfiţii acizi sînt mult mai instabili. Unii dintre ei nu pot cristaliza. în 
timp ce sulfitul acid de potasiu se obţine sub forma unor cristale mono¬ 
clinice, cel de sodiu este livrat în soluţie concentrată. Dacă se evaporă 
soluţia în atmosferă de dioxid de sulf se obţine un pirosulfit : 

2NaHS0 3 = Na 2 S a O. + H 2 0 

Pirosulfiţii încălziţi la sec se descompun în sulfit neutru şi dioxid de sulf : 
Na 2 S 2 0 5 = Na 2 S0 3 -}- S0 2 

în cantitate mare se prepară sulfitul acid de sodiu şi de calciu. Gazele de 
la prăjirea piritelor trec printr-o soluţie de carbonat de sodiu sau peste 
bulgări de carbonat de calciu, sfărîmaţi şi umectaţi cu apă: 

CaC0 3 + 2SO s + H 2 0 CaH 2 (S0 3 ) 2 -f C0 2 
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Fabricile de hîrtie îl utilizează pentru extragerea celulozei din lemn. 

Sulfiţii se oxidează în aer la sulfaţi, iar în prezenţa sulfului formează 
tiosulfaţi. Ou hidrogenul şi carbonul pot fi reduşi la sulfuri. Sulfiţii reacţio¬ 
nează cu derivaţii halogenaţi organici formînd sulfonaţi: 


u-x+o=sc 




®(ONa ) 2 


XNa + R 


-S-ONa 


Recunoaştere şi determinare. Sulfiţii alcalini formează 
cu azotatul de argint un precipitat alb care se dizolvă în exces de sulfit 
alcalin şi la fierbere depune argintul metalic. Sulfiţii decolorează o soluţie 
de verde de malachit şi fucsină. Se poate determina cantitativ sulfitul în 
prezenţă de tiosulfat de sodiu cu iod, ţinînd seamă că în prezenţa formo¬ 
lului reacţia cu sulfitul nu are loc. Sulfitul poate fi oxidat la sulfat şi acesta 
determinat. Dioxidul de sulf şi acidul sulfuros se pot determina cu ajutorul 
unei soluţii de iod cu titru cunoscut, pe baza reacţiei: 

i 2 + h 2 o + so|- ;=?|2i- +so|- + 2H+ 

Pentru a doza acidul sulfuros sau sulfiţii se poate utiliza şi reacţia de redu¬ 
cere a permanganatului de potasiu în soluţie : 

2 AtnO“ + 5SOjj- + 6 H+ = 5S0 4 - + 2Mn*+ -f 31I a O 

întrebuinţări. Soluţiile de sulfit de calciu şi magneziu servesc 
la dizolvarea ligninei în procesul de fabricare a hîrtiei. Sulfiţii de sodiu şi 
potasiu servesc drept reducători, decoloranţi şi antiseptici. Sulfiţii se mai 
folosesc în tehnica fotografică. Pentru a nu se oxida la sulfat, soluţiile se 
stabilizează cu alcool, glicerină sau manită (A. T i t o f f —1903). Aceste 
substanţe formează combinaţii complexe cu ionii Cu 2 ' + , Fe 2+ (catalizatori 
pozitivi) care se găsesc în urme în apă. Fenomenul se numeşte cataliză 
negativă (J. A. Băckstrom — 1927). 

Acidul pirosulfuros. Acidul pirosulfuros H 2 S 2 0 5 (metadisulfuros) nu 
a putut fi izolat. Se cunosc însă sărurile acestui acid. Pirosulfiţii alcalini 
sînt bine cristalizaţi. Sînt destul de stabili la aer şi solubili în apă. 

Structura cristalină a ionului S 2 Og~ a fost studiată de W. H. Z a c- 
liariasen (1932) care a arătat că este vorba de o grupă S0 3 şi o grupă 
S0 2 [0 3 S-S0 2 ) 2 " legate printr-o legătură sulf-sulf. 

Pirosulfitul de potasiu cristalizează în sistemul monoclinic. 

Pirosulfitul de sodiu şi potasiu se descompune în dioxid de sulf şi 
sulfit. în alte cazuri, procesul global se poate scrie : 

2S 2 0|- = 2SO|“ + so 2 + s 

cu formarea unor produşi intermediari. 

Ionul S 2 Oi“ este diamagnetic. 
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Acidul fluorosulfinic. Acidul fluorosulfinic HS0 2 F se obţine ameste- 
cînd componenţii lichizi în raporturi stoechiometrice. Analiza termică a 
sistemului, la temperatură joasă, confirmă acest lucru. Acidul se topeşte 
la — 83,8°C. Sărurile respective s-au preparat pe baza reacţiei (F. S e e 1 
şi L. Ri c h 1 -1955) : 

MP + S0 2 = M(S0 2 F) 

Prin încălzire cu dioxid de sulf se pune în libertate sulf : 

2MS0 2 F+ S0 2 = 2MS0 3 F-1- S 

Fluorosulfinatul de tetrametilamoniu dă o diagramă de raze X ca aceea 
a cloratului. 

Din reacţia fluorosulfinaţilor cu clorul: 

mso 2 f + ci 2 = MCI + ciso 2 f 

rezultă clorură. Fluorul nu poate fi legat de metal, deoarece în acest caz 
clorul nu ar putea substitui metalul. Deci fluorul este legat de sulf. xlceşti 
compuşi sînt instabili în prezenţa apei: 

2MS0 2 F + 2II 2 0 = MHF 2 -f MHSOj + II 2 S0 3 

Acidul liosulfuros. Acidul tiosulfuros H 2 S 2 0 2 ar rezulta 1 eoretic printr-o 
hidroxilare a disulfanului sau prin sulfurarea acidului sulfoxilic, de unde 
ar rezulta formulele: 

.OH 

IIO — S — S — OH sau S ■*- S. 

x OII 

Se cunosc esterii săi preparaţi prin acţiunea alcoolaţilor de sodiu anhidri 
asupra monoclorurii de sulf în ligroină (L a n g f e 1 d, Meuwscn şi 
G e b h a r d t). Se cunosc (CH 3 ) 2 S 2 0 2 şi (C 2 H 5 ) 2 S 2 0 2 . 

Trioxidul de sulf. Trioxidul de sulf S0 3 a fost menţionat sub numele 
de sare filozofică la sfîrşitul secolului al XV-lea de către Basilius 
Y a 1 e n t i n u s. X. Lomery (1675) l-a preparat prin distilarea sulfa¬ 
tului de fier. Bernhart (1775) l-a obţinut distilînd acidul sulfuric 
fumans de Saxonia. A. B u s s y (1824) l-a izolat încălzind lent acidul 
fumans de Nordhausen intre 30—40°C : 

fi 2 s 2 o 7 = h 2 so 4 + so 3 

K. W. ScheeleşiGuyton de Morveaul-a considerat anhidrida 
acidului sulfuric (1786). 

Stare naturală. Trioxidul de sulf nu se găseşte în natură. 
Preparare. Metodele principale de preparare se bazează peoxi- 
darea sulfului şi descompunerea sulfaţilor. Se poate obţine prin deshidra¬ 
tarea acidului sulfuric cu ajutorul pentaoxidului de difosfor : 

H 2 S0 4 + P 2 0 5 = 2HP0 3 + so 3 


28 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 



434 


GRUPA A VI-A PRINCIPALA 


Se poate prepara calcinînd într-o retortă din material refractar sulfatul 
de fier (III), sulfatul de fier (IIj sau sulfatul de cupru (II) : 

Fe 2 (S0 4 ) 3 Fe 2 0 3 + 3S0 3 

2FcS0 4 Fc 2 0 3 + S0 2 +S0 3 
CuS0 4 CuO + S0 3 

în laborator, trioxidul de sulf se prepară prin distilarea acidului sulfuric 
fumans (II 2 S0 4 -f- S0 3 ), într-o aparatură compusă în întregime din sticlă. 
(I. G. Farbenindustrie, 1942). Trioxidul de sulf se poate obţine încălzind 
sulfaţii acizi de sodiu sau potasiu la 200 —300°C, cînd se formează pirosulfat 
alcalin, care la 500°C se descompune termic, punînd în libertate trioxid 
de sulf : 

2NaHS0 4 = Na 2 S 2 0 7 + II 2 0 
Na 2 S 2 0 7 = Na 2 S0 4 + S0 3 

Anhidrida sulfurică se obţine şi prin descompunerea sulfatului de calciu 
în prezenţa dioxidului de siliciu. Reacţia este catalizată de oxid de fier 
(III). Adiţia sulfatului de sodiu la sulfat de calciu în prezenţa dioxidului 
de siliciu scade temperatura de descompunere la 700—750°C. Rolul dio¬ 
xidului de siliciu îl poate juca şi carbonul. 

Trioxidul de sulf poate fi obţinut prin oxidarea catalitică (sulfură de 
Fe, Ni, Cu şi un metal ca V, Mo, Cr care are rolul de transportor de oxigen) 
a hidrogenului sulfurat. Dioxidul de sulf poate fi oxidat la trioxid prin 
acţiunea luminii : 

3S0 2 = 2S0 3 + S 

Oxidarea dioxidului de sulf cu oxigenul din aer stă la baza preparării 
industriale a trioxidului de sulf: 

2S0 2 +0 2 2S0 3 (") AH = - 2.23 kcal 

Valoarea constantei: 



variază de la 1,55 *10 5 la 528°C, la 8,16 *10 3 la 897°C. 

Dacă se aplică legea maselor reacţiei de mai sus se obţine : 


[SQ 3 1 2 _ 

[so 7 r- [o 2 ] 


{SOşl 

ISO, 


Kkio.i 


Intrucît reacţia respectivă este exotermă ar însemna că nu este necesară 
intervenţia temperaturii. Totuşi, la temperatură joasă, viteza de reacţie 
este mică. La temperaturi peste 400°C are loc disocierea trioxidului de sulf 
format. 

Reacţia are loc cu o micşorare de volum. Se poate trage concluzia 
că prin creşterea presiunii, echilibrul se deplasează spre formarea trioxi- 
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ţiului de sulf. Utilizarea unor presiuni mari ar complica instalaţiile. De 
obicei, folosirea unor catalizatori reduce şi temperatura de reacţie. 

Pe baza relaţiilor de mai sus se poate prevedea că dacă un gaz iniţial 
ar conţine un mol oxigen şi doi mol dioxid de sulf, atunci la echilibru 
transformarea în trioxid de sulf ar fi 08% la 400°C şi 76% la 600°C. 

întrucît în relaţiile de mai sus K 
este invers proporţional cu tempera¬ 
tura, randamentul creşte cu scăderea 
temperaturii şi creşte cu concentraţia 
de oxigen. Procentul de dioxid de sulf 
transformat în trioxid de sulf în func¬ 
ţie de temperatură şi compoziţia te¬ 
oretică a amestecului (I), o compoziţie 
mai bogată în oxigen (II) şi o compoziţie 
practică (III) se observă înfig. 146. Re¬ 
iese că între 400 şi 450°C mai mult 
de 08% din dioxidul de sulf este oxidat 
la trixoid de sulf. Adăugind aer care 
măreşte cantitatea de oxigen, creşte 
randamentul în trioxid de sulf. 

Pentru a mări suprafaţa de con¬ 
tact, catalizatorul este depus pe un 
suport mineral. Pentru platina fin divizată (negru de platină) suportul 
este azbestul (CaO -3MgO -4Si0 2 ) sau sulfatul de magneziu anhidru, iar 
în cazul combinaţiilor de vanadiu, acesta este piatra ponce, gelul de silice 
sau kieselgurul. Dispozitivele brevetate conţin cel puţin patru etaje în 
care oxidarea este de circa 00% (J. Catlial a —1053). Răcind amestecul 
de dioxid şi trioxid de sulf la 7°C se condensează 00,5% S0 3 (J. C a t h a 1 a. 
— 1045). Studiul catalizatorului de platină arată că maximum de randa¬ 
ment se obţine la 425°C. 

Viteza de reacţie definită de relaţia : 



<i[S0 2 l __/qso„i 
(1 1 [so^-j 


depinde de temperatură, cantitatea de catalizator (0,05 — 8%) şi de su¬ 
port. Întrucît viteza de reacţie depinde de difuziunea dioxidului de sulf 
prin stratul aderent se foloseşte platină pe silicagel. Mecanismul catalizei 
nu este complet elucidat. V. I. Shekhobalova, I. V. K r y 1 o v a 
şi N. I. Ko b o z e v (1052) au propus mecanismul: 


-1- 0.,_> 

Pr i 


l \ 1 

x O 

S°2 ^ 

Pto “|“ SOg 

- SO*-* 

,Pt -f SO, 
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Platina este sensibilă la otrăviri cu compuşi ai arsenului în urme, la căi 
dură şi umiditate. 

Alt catalizator bun este oxidul de fier (II) provenind de la arderea 
piritelor. Este puţin sensibil la variaţiile concentraţiei dioxidului de sulf 
(6—8%) şi a oxigenului din aer (10—20%). La 650°0 cu o presiune de 100 
atm şi cu o viteză de trecere de 300 l/h •dm a de catalizator, randamentul 
este 95%. Sub temperatura de 650°C, trioxidul de sulf se combină cu oxidul 
de fier (III) pentru a forma sulfaţi: 

L I Fe 2 0 3 + 3S0 3 ^=îFe 2 (S0 4 )3 

Oxidul de fier (III) nu este sensibil la compuşii arsenului; mai mult chiar, 
el este activat de aceştia. Este sensibil la umiditate şi la variaţia tempera¬ 
turii. Se regenerează trecînd prin el aer uscat. 

Combinaţiile vanadiului sînt cele mai apreciate din punct de vedere 
industrial. Acestea sînt mai rezistente decît platina la variaţia tempera¬ 
turii şi la umiditate. S-au folosit vanadatul de argint, de cupru, anhidrida 

vanadică, săruri de vanadil. Pot acţi¬ 
ona şi în soluţie. Amestecul de 4—8 % 
V 2 0 5 şi 2—5% Ei 2 0 3 permite desfă¬ 
şurarea reacţiei la 380°C. în ceea ce 
priveşte mecanismul oxidării în pre¬ 
zenţa oxidului de vanadiu (V) s-a pus 
în evidenţă existenţa echilibrelor : 

v 2 o 5 + so 2 ^v 2 o 4 + so 3 

2V0S0 4 iZ=:V 2 0 4 -f 2S0 3 
2V0S0 4 .—ZÎVaOi + S0 2 + S0 3 

Astăzi se fabrică trioxid de sulf prin 
distilare din oleum, intr-o instalaţie 
de oţel forjat (fig. 147). Gazele pro¬ 
venite de la arderea cocsului sau căr¬ 
bunelui barbotează în oleum 35%. 
Trioxidul de sulf se evaporă şi apoi se 
lichefiază intr-un condensator de 
oţel forjat răcit cu apă caldă. Acidul 
sulfuric oleum sub 25% S0 3 atacă 
oţelul forjat, de aceea se trimite din 
nou pentru absorbţie. Punctul de încălzire al oleumului creşte cu concen¬ 
traţia. El este 60°C pentru oleum cu 63% S0 3 , 125°C pentru cel cu 25% 
S0 3 . Se ajunge la 338°C (760 mm Hg) pentru azeotropul cu 98,2 % H 2 S0 4 . 

Proprietăţi fizice. în stare gazoasă, trioxidul de sulf este foarte puţin 
asociat. Asocierea creşte cu scăderea temperaturii. în stare lichidă, în 
prezenţa vaporilor de apă se polimerizează şi se solidifică dacă nu se adaugă 
un inhibitor de formare a lanţurilor (B 2 O a , BC1 3 etc.). 
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în stare solidă există trei sau poate patru forme. Forma a are aspec¬ 
tul unor prisme şi se obţine prin solidificarea lichidului. Forma [3 cu aspect 
fibros se obţine prin transformarea lentă a formei a în prezenţa urmelor 
de apă. Varietatea (3 care se topeşte la 32,5°0 nu este absolut pură, ci con¬ 
ţine cîţiva radicali liidroxilici (circa 20H la IO 6 grupe S0 3 ) la capătul lan¬ 
ţului. Pentru a explica rolul catalitic al apei în procesul de polimerizare 
s-a propus următorul mecanism : 

o o o 

O ţr t SO, î 1 SOj 

7 S = O + H 2 0—»HO-S - OH—i*HO - S - O - S - OH—i» etc. 

| ţţ 

o o o 


Printr-uu mecanism analog se stabilesc legături — fc> — O — S — între 
lanţuri vecine cu formarea unui compus bidimensional, care constituie 
varietatea y, ce se topeşte la 03,2°C. Varietatea y este singura stabilă 
întrucît are presiunea de vapori cea mai mică şi cea mai mare căldură 
de topire şi de sublimare. Transformările a^*-[3->y sînt ireversibile. Din 
diagrama de faze rezultă că formele a, (3 şi y nu pot fi considerate ca ade¬ 
vărate forme alotrope (fig. 148). Forma y, de asemenea fibroasă, se obţine 
prin distilarea în vid a formei a anliidre şi condensarea vaporilor la 
—180°C. S-a semnalat o formă sticloasă ce provine din cea fibroasă prin 
şedere cîţiva ani. în forma solidă obişnuită se găsesc varietăţile a şi (3, 
modificaţia [3 reprezentînd trei sferturi din cantitatea totală. 

Forma fibroasă conţine 55% molecule S 2 0 6 care ar putea avea două 


structuri: una 0 3 S — S0 3 instabilă şi alta 


o 2 s^ \so 2 


stabilă. 


Spec¬ 


trul Raman arată că nici o formă nu este simplă, ci ar fi constituite din 
trei polimeri diferiţi amestecaţi in diferite proporţii (A. S m i t s —1946). 

Forma y a fost studiată cu raze X şi constă din molecule S 3 0 9 cu 
structura reprezentată în fig. 149. 

Gradul de polimerizare a anhidridei sulfurice lichide stabilizată nu 
depăşeşte 2—3%. Ea rămîne lichidă la temperatura obişnuită. Varieta¬ 
tea [3 are densitatea 1,97 şi a are densitatea 1,9229 la 20°C. Anhidrida sul¬ 
furică lichidă este un dizolvant crioscopic mediocru, deoarece constanta 
sa crioscopică este 1,34. Punctul de fierbere este 44,8°C. Constanta dielec- 
tncă a lichidului la 21°C este 35,7. Posedind un punct de fierbere jos are o 
presiune de vapori mare şi formează vapori chiar la temperatură obiş¬ 
nuită. Aceştia reacţionează cu vaporii de apă din atmosferă care au pre¬ 
siune de vapori mare, formînd picături foarte mici cu presiunea de vapori 
aproape zero. Ceaţa respectivă nu se mai dizolvă în apă, de aceea trioxidul 
de sulf nu se dizolvă direct în apă ci în acid sulfuric concentrat, care are 
o presiune de vapori mică. Tot pentru acelaşi motiv, trioxidul de sulf 
fumegă în aer şi s-a folosit la camuflări militare. El extrage apa din multe 
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substanţe organice carbonizîndu-le (celuloză, zahăr). Momentul de dipol 
al moleculei gazoase este nul, ceea ce concordă cu o structură plană. 
Aceeaşi concluzie se trage şi din spectrul de absorţie. Forma a studiată 
prin spectrul Ramau (H. G e r d i n g şi W. J. N i j v e 1 d — 1940) este 
un trimer ciclic : 

so, - O - so 2 - o - S0 2 — o 




în teoria elementară a valenţei se consideră că una dintre legăturile 
sulf-oxigen este o covalenţă dublă şi celelalte două valenţe dative 

.O 

O = .După cum s-a stabilit prin difracţie de electroni, molecula în 

N o 

fază gazoasă este plană, cu cele trei distanţe S—O egale cu 1,43 A. Formula 
clasică nu explică polimerizarea trioxidului de sulf. Sint posibile şi struc¬ 
turi cu dublă legătură S = O ce iau naştere prin participarea unor orbi¬ 
tali 3 d ai sulfului : 


: 6? : o: : o: O: 



Admiţînd o stare de rezonanţă înseamnă că în molecula reală electronii 
sint distribuiţi intermediar între structurile de mai sus. 
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Intrucît moleculele mesomere se comportă ca şi cînd ar avea într-o 
anumită reacţie numai una clin structurile limită, procesul de polimerizare 
se înţelege prin completarea lacunei electronice (orbitalul p neocupat) cu 
un dublet al oxigenului celei de-a doua molecule, ambele avînd structura 
primei formule limită. Se nasc astfel lanţuri de tetraedri de oxigen în jurul 
sulfului: 


:0: :Q: :b: 

.. I .. I .. I 

:0 -S-O—S — O—S — 

» I .. I .. j 

:C): :0: :0: 

Proprietăţi chimice. Trioxidul de sulf este o anhidridă, un deshidra- 
tant şi un oxidant. Anhidrida sulfurică reacţionează violent cu apa for- 
mînd acid sulfuric. Absorbţia de către acidul sulfuric este dificilă în pre¬ 
zenţa umidităţii, care se presupune că polimerizează sau hidratează mole¬ 
culele. 


S0 3 + H 2 0 = H 2 S0 4 (dizolvat) Ml = -37 kcal 

Această reacţie a fost considerată ca o reacţie de adiţie : 


: 0 : 

.. I 

:0 - S + :0-H 
- I I 
:(>: H 


: 0 : 

.. I .. 

:U - S--C+-H 
I I 
:0: H 


: 0 : 

.. I .. 

:D —S —O —H 
.. ( .. 

:() —H 


Reacţia mai i>oate fi considerată ca o rupere a dublei legături : 



; C> .0-11 

:Q^ x O-H 


Funcţia de anhidridă se evidenţiază în reacţia cu unii oxizi bazici. Cu oxid 
de bariu reacţia are loc cu incandescenţă : 

BaO + S0 3 (vap) = BaS0 4 Ml = -120 kcal 

Anhidrida sulfurică se disociază termic punînd oxigen în libertate, 
de unde acţiunea sa oxidantă. Sînt atacaţi acizii elorhidric, bromhidric 
şi halogenurile metalelor alcaline: 

2NaCl + 2S0 3 = Na 2 S0 4 !- S0 2 + Cl 2 
Cu celelalte halogenuri s-au presupus reacţii de tipul: 


2KBr + 4S0 3 = K 2 S 3 O 10 + Br 2 -f S0 2 
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deşi prin raze X nu s-au găsit în produşii de reacţie decît K 2 S 2 0 7 . Trioxidul 
de sulf reacţionează cu pentaclorura şi triclorura de fosfor : 

pci 5 + so 3 - POCl 3 + k S 0 2 + ci, 

PC 1 3 + S 0 3 = POCI 3 + so 2 

Reacţionează cu clorura, diclorura şi oxidiclorura de sulf, formînd diclo- 
rură de pirosulfuril : 

3SO s -i- SC1 2 = S 2 0 5 C1 2 + 2S0 2 

Cea mai mare parte a metalelor sînt atacate, însă numai la cald. Fierul 
şi zincul formează la roşu oxid şi sulfură. Sulfurile metalice sint oxidate la 
sulfat sau la oxid : 


Sb 2 S 3 + 12S0 3 = Sb 2 (S0 4 ) 3 + 12SO, 

Faţă de substanţele organice se comportă ca un agent de sulfonare şi de 
oxidare. O oxidare parţială are loc cînd se trece amestecul peste un mate¬ 
rial absorbant între 175 şi 450°C. Aceasta este o metodă de preparare a 
aldehidelor şi cetonelor. Oxidează naftalina la acid ftalic, reacţie care era 
folosită pe scară industrială: 


✓\/\ 


+ oso 3 = 


ll I. 


CO„II 

C0 2 II 


- 2C0 2 11,0 4- 9 SO, 


Cu anhidrida sulfurică lichidă se pot prepara sulfonaţi, sulfaţi, sulfone, 
clorosulfonaţi. S-au pus la punct metode industriale (E. E. G- i 1 b e r t — 
1953) pentru sulfonarea benzenului, toluenului, xilenului, clorbenzenului, 
acizilor benzoici etc. 

Trioxidul de sulf anhidru adiţionează o serie de corpuri polarizabile 
sau ionizabile formînd combinaţii complexe. Cu acizii clorhidric şi fluor- 
hidric formează acid clorosulfonic şi fluorosulfonic. 


so 3 4- hf = o 2 s< 


Adiţionează acidul percloric formînd IICI0 4 -2S0 3 , clorura de sodiu şi 
fluorura de potasiu: 


NaCl + S0 3 = 0 2 SC 

\r 


Alţi compuşi de adiţie sînt: Se -S0 3 , Te -H0 3 . SbCl (SO s Cl) 2 + Sb(S0 3 Cl) 3 , 
BiCl.-SO»01 + BiCl( SO 3 01) 2 , r 2 (S0 3 ) 6 , I 2 (S0 3 ) 2 , r 2 S0 3 , (I t O,)»SO„ 

(T.,0 3 HS0 3 ) 3 , I 2 0 5 (S0 3 ) 2 , Se0 3 -S0 3 , ^H 4 S0 3 ÎÎH 2 , 

(NH 4 ) 2 S0 4 , (SO s ) 2 NO, N 2 0 3 (S0 3 ) 2 , 1> 2 0 5 -S0 3 , As 2 0 s (S 0 3 ). (n = l, 2,3, 
4, C, 8 ete). 
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Numilrul mare de compuşi pe care trioxidul de sulf îi formează cu amonia¬ 
cul (P. B a u m g a r t e n şi A. H. Krummacke r—1930 ; B. A p p e 1 
şi W. Hule r —1956) se explică luînd în considerare disocierea amonia¬ 
cului după reacţia : 

2XH a «*NHÎ + ni a 

Cîteva reacţii in acest sens sînt: 

NHj + S0 3 = NHjSCyi 
NHj + 2SO a = NH(SOj) |- + H+ 

NH(S0 3 )ş- + S0 3 - N(SO„)r + H+ 

Din spectrul Eaman, H. G e r d i n g (1956) propune pentru N 2 0 5 -3S0 3 
structura: (NO?) 2 S 3 0 ! io Şi pentru compusul N 2 0 4 -3 S0 3 structura (NO+) 
(NOI) (S 3 0?o _ ). Trioxidul de sulf formează mulţi compuşi deadiţie cu anhi¬ 
drida vanadică (O. E. L a n f o r d şi S. J. K i e li 1—1940), cu dioxidul de 
vanadiu formează : V0 2 'S0 3 -5H a O, V0 2 S0 3 -3H 2 0, 2VO a '3S0 3 -4H 2 0, 
V0 2 -S0 3 etc. 

Tetrasulfura de tetraazot X 4 S 4 adiţionează trioxid de sulf datorită 
caracterului de acceptor de electroni al trioxidului de sulf : 

o 3 s - n = s = N- so 3 
l I 

s s 

l I 

0 3 S — N = S = N-S0 3 

Determinare. Absorbţia trioxidului de sulf se poate face în hidro- 
xid de sodiu. Din această soluţie se poate precipita cu diclorură de bariu 
sau mai bine cu azotat de plumb. 

Întreb uinţăr i. Trioxidul de sulf se întrebuinţează la fabricarea 
acidului sulfuric. Se utilizează în ultimul timp pentru prepararea unor 
compuşi organici cu sulf. 

Acidul sulfuric. Albert cel Mare, în secolul al XlII-lea, a atras 
atenţia asupra „uleiului de vitriol roman”. Basilius Valentin us 
a preparat în secolul al XV-lea acidul sulfuric prin combustia sulfului cu 
salpetru. Îneepînd din secolul al XV-lea, la Aussig în Boemia şi apoi la 
JSTordhausen în Germania s-a fabricat acid sulfuric fumans prin distilarea 
sulfatului de fier (III) : 

Fc 2 (S0 4 ) 3 = Fc 3 0 3 + 3S0 3 

Trioxidul de sulf rezultat se combina cu apa care nu putea fi îndepărtată 
la uscarea sulfatului de fier (III) dind acid sulfuric fumans (ulei de vitriol 
de Nordhausen). In anul 1740, W a r d, a instalat la Bichmond o uzină în 
care se oxida dioxidul de sulf cu salpetru în prezenţa aerului. Camerele de 
plumb au fost construite de Eoebuck în anul 1746 la Birmingham, 
bazate pe aceeaşi reacţie. în anul 1793, J. M. C 14 m e n t şi C h. B. D 6 - 
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s o r m e s au arătat că oxidarea dioxidului de sulf la trioxid de sulf se face 
cu oxigenul din aer şi că oxizii de azot au rolul de mediator. Abia pe la 
anul 1800 s-a recunoscut rolul salpetrului introducîndu-se un curent de 
aer pentru a-1 economisi. Produşii nitroşi se pierdeau în atmosfeiă pînă 
cînd J. L. G a y- L u s s a c în anul 1827 a inventat turnul său care îi 
recuperează sub formă de acid sulfuric nitrat. Abia în anul 1859 J. G 1 o - 
v e r a adăugat un alt turn care denitrifică acest acid şi redă oxizii de 
azot circuitului folosind căldura de ardere a sulfului. 

Procedeul de contact porneşte de la observaţia lui P6r6grine 
P h i 1 i p p s (1831), prin care dioxidul de sulf poate fi oxidat la trioxid 
cu oxigenul din aer în timpul trecerii peste platină la temperatură înaltă. 
Abia pe la 1870 în urma dezvoltării industriei materiilor colorante s-a 
acordat atenţie metodei. Dioxidul de sulf şi oxigenul se obţineau prin 
descompunerea termică a acidului din camere după Clemens Wink- 
ler (1875). E. Jacob a propus ca sursă a dioxidului de sulf piritele. 
Purificarea gazelor s-a recunoscut ca necesară în urma lucrărilor de la 
Badische Anilin und Soda Fabrik (1896). Procedeul prin contact, aşa cum 
este cunoscut astăzi, se datoreşte lui R. Knietsck. 

Stare naturală. Acidul sulfuric a fost recunoscut în apele unor regiuni 
vulcanice din America de Sud. Cele de la Paremo de Eu iz conţin aproape 
0,5 %. Unele moluşte secretă acid sulfuric liber. Glandele lor salivare conţin 
circa 2,&% acid sulfuric. Sulful se oxidează lent în aerul umed formînd 
acid sulfuric. în unele izvoare calde din vecinătatea vulcanilor se formează 
prin acţiunea vaporilor de apă supraîncălziţi asupra sulfatului de fier sau 
de cupru. 

Sub formă de sulfaţi de calciu (ghips şi anhidrit) şi de magneziu 
(kieserită) este foarte răspîndit. 

Preparare. Prepararea acidului sulfuric se face prin două pro¬ 
cedee : procedeul camerelor de plumb, utilizat astăzi pe scară din ce în ce 
mai restrînsă şi procedeul de contact. Prin primul procedeu se obţine 
acid sulfuric obişnuit (diluat) iar prin al doilea acid sulfuric fumans sau 
oleum. 

Procedeul camerelor de plumb. La baza procesului stă reacţia globală : 
so 2 + o + h.o = h 2 so, 

care s-ar face direct, insă cu o viteză mică în absenţa catalizatorilor. Proce¬ 
deul constă în transformarea dioxidului de sulf în acid sulfuric prin acţiu¬ 
nea oxigenului din aer şi a apei în prezenţa oxizilor de azot. Oxidul de azot 
are rolul de transportor de oxigen. El suferă transformări în cursul reacţiei. 

Procedeul constă în prepararea dioxidului de sulf, oxidarea acestuia 
în prezenţa apei şi concentrarea acidului sulfuric. Prepararea dioxidului 
de sulf se face prin combustia sulfului, prin prăjirea piritelor sau pornind 
de la sulfatul de calciu. Arderea piritelor are loc în cuptoare în etaje 
(Moritz), rotative (Lurgi), în strat fluidizat şi în suspensie. Cuptoarele 
moderne utilizează mai ales prăjirea în suspensie a piritei pulverizate. 
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Gazele care ies din cuptoarele de pirită trec prin camere de praf în care 
se depun în şicane particulele solide transportate de curentul de gaze. Cură¬ 
ţirea se poate face cu un precipitator electrostatic (sistem G. Cottrell), 
în care amestecul gazos trece printre armăturile metalice ale unui conden¬ 
sator. Datorită diferenţei mari de potenţial se produc efluvii electrice, 
particulele în suspensie care se încarcă prin inducţie sînt atrase de armături, 
pe care se descarcă, se depun şi apoi cad. Oxidarea dioxidului de sulf are 
loc în turnul J. Glover, camerele de plumb şi turnul J. L. Gay-Lussac. 

Dintre multiplele teorii care explică reacţia de formare a acidului 
sulfuric pot fi citate teoria lui H. D a v y, J. J. Berzeliu s, J. L. 
G a y-L ussac, E. Peligot (1841), E. Sorel, G. Lunge 
(1882), H. F. Weber (1866— 1867), C. Wincklcr, F. Bascii ig, 
E. A bel (1928), W. J. M iii 1 er (1934), F. S e e 1 (1953), E. Brun- 
ner ş i E. L. B o s s i g n o 1 (1923). în fază gazoasă se produc probabil 
următoarele reacţii: 

2 N0^=rX 2 0 2 ; X 2 0 2 + 0 2 Z=^2N0, 

NO» -}- N0iZZ?N 8 0 3 ; 2S0 2 -f 0 2 + N 2 0 3 + H 2 0 - 2S0 4 HN0 

în fază lichidă au loc următoarele procese : 

so 2 + h 2 oz=?h»so 3 

X,0 3 + 2H 2 S0 4 ^H 2 0 + 0 2 X - X(S0 4 H) 2 

/SOjII /S0 3 H 

o.,x - xo( -i- ii>so 3 z=?o»n-x<' + h 2 so 4 

X SO,II ■ ' X 0S0 3 H 

so 3 iî / 

O.X-N + H,0 = 2H„S0 4 -f- 0,X - 

x oso 3 n \ 


0 2 X - X 2X0 


Dioxidul de sulf şi aerul traversează de jos în sus turnul Glover prin care 
curge în jos acid sulfuric din camere (52 — 53°B<$) şi acid nitros concentrat 
ce vine din turnul Gay-Lussac. Gazele se răcesc sub 100°C şi se încarcă cu 
produşi nitroşi şi apă. începe formarea acidului sulfuric. Acidul care intră 
în turnul Glover se concentrează pînă la 60°Be şi altă parte trece în turnul 
Gay-Lussac. Amestecul gazos parcurge o serie de camere sau turnuri în 
care se formează H 2 S0 4 (52—53°B6) unde se consumă practic dioxidul de 
sulf. Oxizii de azot sînt recuperaţi în turnul Gay-Lussac unde vin în contra- 
curent cu H 2 SO, de 60°Bc: 

X 2 0 3 -f 2H 2 S0 4 ZIÎH 2 0 + 0 2 X-X(0S0 3 H) 2 

2X0, + h 2 so 4 hno 3 + so 4 hxo 
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Datorită acţiunii reducătoare, o parte din oxizii de azot sînt reduşi la oxid 
de diazot sau azot şi pierduţi în atmosferă. Pentru a compensa această 
jiierdere se adaugă acid azotic în turnul Glover. 

Orientarea echilibrelor în camere trebuie precizată exact. Viteza 
globală de transformare depinde mult de concentraţii şi de temperatură. 
Formarea unor centre de condensare de acid sulfuric în camere în jurul 
unor pulberi este indispensabilă accelerării reacţiei; de aceea, pentru a 
mări viteza se pulverizează acid sulfuric în camere. Viteza globală pare 
a fi determinată de reacţia : 

/S0 3 ii 

0 2 N - N(0S0 3 H), + IL.SO 3 ^=z! 0 2 X — N , -r H 2 S0 4 

x 0S0 3 II 

în general există mai mult de trei camere în instalaţiile moderne (fig. 150). 

Turnul lui Glover 3 are pereţii căptuşiţi cu plăci de lavă sau cărămizi. 
Fundul turnului este construit dintr-o cuvă de plumb, fără ca pereţii să 
atingă fundul. Interiorul este umplut cu cărămizi vitrifiate, lespezi Volvic 
sau bucăţi de cuarţ ca să mărească suprafaţa de contact. 

Camerele 5,6,7 au forme variate. De obicei sînt trei. Sînt construite din 
tablă de plumb de 3—4 mm. Legătura între ele se face prin bacuri cu si- 
foane. Prin pereţii laterali sau superiori se pulverizează apă şi acid sulfuric. 
Camerele sînt din ce în ce mai mici. 

Turnul Gay-Lussac 4 este umplut cu brichete vitrifiate şi oale pentru 
a mări suprafaţa de contact. Acidul sulfuric G0 c Be caic curge pe la partea 


H 2 SOfy 66°Be 



/^Atmosferă 

Fig. 150 


superioară dizolvă oxizii de azot proveniţi din camere. Aerul, azotul, 
oxidul de diazot şi puţin dioxid de sulf care nu reacţionează, sînt eliminaţi 
în exterior. Acidul cu oxizi de azot este timiş în turnul Glover. 

Unele variante modifică numărul şi dimensiunile turnurilor. 
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Procedeele intensive înlocuiesc camerele de plumb cu reactoare stro¬ 
pite cu acid sulfuric puternic nitrat. Dintre aceste procedee poate fi men¬ 
ţionat acela al lui W. P e t e r s e n (1905) şi cel al lui C. M a t i g n o n- 
Kacharoff care a fost pus la punct deSalsas Serra (1943). 

Purificarea acidului brut. Impurităţile principale din acid sînt: 
arsenul, sub formă de trioxid de diarsen sau pentaoxid de diarsen, oxizii 
de azot, plumbul sub formă de sulfat, fierul sub formă de sulfat şi în canti¬ 
tăţi mici selenul coloidal (care dă acidului o culoare roşiatică) sau dizolvat 
ca oxid şi oxidul de taliu. Pentru industria de supei fosfaţi, acidul brut nu 
se purifică. Folosirea acidului sulfuric în industria alimentară însă necesită 
o purificare. 

Prin diluare şi adăugare de alcool se separă sulfatul de plumb, iar prin 
concentrare se depune sulfatul de fier anhidru. Selenul este oxidat cu acid 
azotic sau permanganat de potasiu. Produşii nitroşi se elimină cu sulfat 
de amoniu : 


2S0 2 (0H)(ONO) + (NH 4 ).-S0 4 = 2N 2 + 211,0 -f- 3II 2 S0 4 
2HNO a + (NH 4 ) 2 S0 4 = 2X 2 + H 2 S0 4 + 4II 2 0 

Arsenul se elimină cu hidrogen sulfurat sub presiune, la 75 — 80°C. Tot¬ 
odată se elimină dioxidul de selen, plumbul şi alte metale. Arsenul se poate 
îndepărta şi prin distilare după oxidare la acid arsenic. 

Acidul pur se mai obţine în cantitate mai mică, îndepărtînd oxizii de 
azot prin încălzire cu apă oxigenată sau barbotînd un curent de dioxid de 
sulf în acidul diluat; arsenul se îndepărtează cu sulfură sau tiosulfat de 
bariu. Acidul selenos se îndepărtează cu apă de brom bromurată. Distilînd 
se degajă brom şi bromură de selen. Totuşi acidul astfel purificat nu 
este pur. Un acid de densitate 1,780 răcit la 0°C depune cristale de 
H 2 S0 4 -H 2 0 care se extrage, ceea ce reprezintă o metodă de purificare. 

Concentrarea acidului din camere prin evaporare se poate face pînă 
la concentraţia de 98,3 % aşa cum arată curbele de distilare. Pentru a de¬ 
păşi 00 o B6 se folosesc în locul vaselor de plumb, recipiente de fontă, sticlă 
sau platină, ferosiliciu, cuarţ sau vitreosil (amestec topit, din cuarţ, oxid 
de zirconiu şi titan). Concentrarea se face în coloane Gaillard, cascade 
Benker, evaporatoare Kessler, aparate cu coloană Pauling, evaporatoare 
sub vid Siemens Martin, aparate Pont. Dintre aparatele cu încălzire 
directă poate fi citat acela al lui Kessler, aparatul Chemieo cu cilindri sau 
tambur şi turnul lui Gaillard. în aparatul Kessler (fig. 151), acidul sulfuric 
trece printr-o coloană cu talere din lavă Volvic şi ferosiliciu, întîlnind 
gazele calde provenite din arderea cocsului. Coloana lui Gaillard (fig. 152) 
constă dintr-un turn de cărămizi silicioase, prin care trec gazele din cup¬ 
toare de cocs la 900°C. Gazele încărcate cu vapori de apă trec într-un 
recuperator în care se condensează. 

Procedeul de contact. Acest procedeu se bazează pe oxidarea catalitică 
a dioxidului de sulf cu oxigenul din aer: 

2S0 2 + 0 2 2S0 3 AH = — 2 -22 kcal 
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Procedeul este mai simplu şi furnizează acid sulfuric fumans, care prin 
diluare dă concentraţia dorită. 

Procedeul constă în următoarele operaţii: obţinerea dioxidului de 
sulf; curăţirea şi uscarea gazelor din cuptoarele de ars pirită; oxidarea 
catalitică a dioxidului de sulf; absorbţia trioxidului de sulf rezultat. 




Purificarea gazelor constă în desprăfuire, răcire, eliminarea ceţii de 
acid sulfuric, filtrare şi uscare. Desprăfuirea se face cu filtrul electrostatic 
Cottrell sau cu o cameră Howard. 

Gazul se răceşte la temperatura obişnuită în schimbătoare cu apă, în 
1 urnuri în care vine în contact cu acid sulfuric şi în ţevi de plumb răcite cu 
apă sau printr-un turn Glover prin care curge H 2 80 4 (50—60°B6). Arsenul 
este reţinut în acest fel. Pentru a reţine ceaţa de acid sulfuric se utilizează 
filtre Cottrell sau filtre de cocs. Apa este reţinută trecînd gazele printr-un 
turn prin care curge H 2 SO.j (65°B<$). 

Cînd dioxidul de sulf provine din arderea sulfului nu se pun atîtea 
probleme de purificare. Filtrarea gazelor de picături de acid sulfuric antre¬ 
nate sau de vapori de apă care dăunează catalizatorului se face printr-un 
filtru de cocs metalurgic. 

Catalizatorii cei mai importanţi sînt pe bază de platină (burete de 
platină), vanadiu (V 2 0 5 ) sau oxid de fier (III). Azbestul în formă de fire 
se impregnează cu acid hexacloroplatinic, care la încălzire se descompune 
în negru de platină. Negrul de platină trebuie să reprezinte circa 5—10% 
din masa totală : catalizator + suport. Se mai utilizează silicagel impregnai, 
cu hexacloroplatinat de amoniu (NH 4 ) 2 [PtCl 6 ] sau sulfat de magneziu cu 
acid hexacloroplatinic. Se utilizează şi piatra ponce ca suport. Acesta este 
catalizatorul Phillips-Kuhlmann-Knietsch. 
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Fracţiunea de dioxid de sulf transformată în funcţie de cantitatea de 
platină sau timpul de contact se observă în fig. 153. 

Oxidul de fier (III) dă rezuţtate numai la temperaturi la care trioxidul 
de sulf este deja disociat. A fost utilizat împreună cu buretele de platină. 
Catalizatori de vanadiu (V 2 0 5 ) pe suport de kieselgur se utilizau la Badische 
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Anilin. Acest catalizator este astăzi aproape exclusiv utilizat. Acţiunea 
sa se explică printr-o trecere alternativă a vanadiului de la treapta de 
oxidare +5 la treapta de oxidare +4 : 

v 2 o 5 + so 2 = so 3 + v 2 o 4 ; 
v 2 0 4 + l/20 2 = V 2 0 5 

în realitate reacţiile sînt mai complicate. 

Catalizatorii pe bază de platină se otrăvesc mai uşor cu arsen, lucrează 
însă la o temperatură mai joasă şi cu randament mai bun decît cei pe bază 
de vanadiu. Cu toate acestea, catalizatorii pe bază de vanadiu se utilizează 
din ce în ce mai mult. 

Dioxidul de siliciu are un rol important în oxidarea dioxidului de sulf, 
după cum rezultă din reacţiile (H. J. Frazei* şi W. J. Kirkpatrick 
-1940) : 

K 2 S 2 0 7 + V,0 5 + 2S0 2 = 2KY(S0 4 ) 2 
2KV(S0 4 ) 2 -f 2SiO„ = V 2 Si 2 0 7 + K 2 S 2 0 7 + 2S0 3 
V 2 Si 2 0 7 + 0 2 = V 2 0 5 -f 2Si0 2 

Studiul teoretic al procesului a dus la următoarele concluzii indiferent 
de catalizator şi masa de contact. Reacţia de oxidare a dioxidului de sulf 
la trioxid de sulf este reversibilă exotermă şi se produce cu contracţie de 
volum. Ridicarea temperaturii deplasează echilibrul spre disocierea trio- 
xidului de sulf. Deci, trebuie să se lucreze la temperaturi joase. Dat fiind 
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că în aceste condiţii viteza de reacţie este mică se lucrează la circa 400°C, 
temperatură la care disocierea trioxidului de sulf nu este sensibilă. 

Pentru instalaţii mari, cele 22 kcal degajate pentru 22,4 1 de dioxid 
de sulf oxidat la trioxid de sulf sînt suficiente pentru a menţine o tempeia- 
tură convenabilă cu condiţia să se facă un schimb de căldură între gazele 

care intră şi ies din recipientul 
ce conţine catalizatorul. Studiul 
reacţiei de mai sus arată că atît 
gazele cît şi catalizatorul trebuie 
să fie la o temperatură optimă 
care nu trebuie depăşită. Se 
poate lucra în etape, o parte 
din dioxidul de sulf se oxi¬ 
dează la o temperatură mai 
înaltă şi restul la o tempera¬ 
tură optimă. Se realizează astfel 
o economie de catalizator. Dis¬ 
pozitivele practice de oxidare 
catalitică trebuie să permită 
încălzirea gazelor la început şi 
apoi menţinerea unei tempera¬ 
turi cît mai uniforme, 
în instalaţia reprezentată în fig. 154, tuburile verticale conţin masa de 
contact pe poliţe (azbest platinat). Masa de contact se încălzeşte mult. 
în jurul tuburilor circulă gazele reci care se încălzesc la temperatura op¬ 
timă. Gazele de la compresie trec prin camera inferioară printre tuburi şi 




ajung în camera superioară şi apoi la 450°C trec prin tuburile de cataliză 
şi printr-o cameră inferioară la 190°C. Cînd temperatura aceasta este depă¬ 
şită se introduc gaze reci printr-o conductă specială. Aparatul se pune în 
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funcţiune printr-un cuptor de aprindere cu gaz. Gazele încălzesc tuburile 
de cataliză .şi ies printr-un coş. 

In procedeul Grillo-Schroeder (fig. 155) se utilizează platina pe 
suport de sulfat de magneziu anhidru. Din cauza dimensiunilor, aparatul 
nu se supraîncălzeşte. Gazele intră la 380°C, ajung la prima poliţă la 560 C (J 
şi ies la 380°C. 

în procedeul Tenteleff (fig. 156), utilizat şi la noi, se foloseşte azbest 
platinat. în camera 1 de radiaţie se oxidează circa 90 % din di’oxidul de 
sulf. ltestul se oxidează în camera 2 de terminare a reacţiei. în camera 1, 
căldura pierdută prin radiaţie încălzeşte gazele. O placă găurită reparti¬ 
zează gazele la intrarea în camera 2. Aparatul funcţionează ca un regulator 
de temperatură. 

Dxistă şi alte sobe de contact (Zieren-Chemiebau). Catalizatorii sînt 
aşezaţi pe plăci perforate în convertizoare răcite la exterior sau la interior 
cu tuburi prin care circulă apă rece. Se folosesc circa trei convertizoare 
în serie pentru o conversie de 98%. 

Absorbţia se face în turnuri cu acid 99 %. Acidul obţinut se diluează 
ou apă la aceeaşi concentraţie şi se reintroduce în turnuri. Turnurile sînt 
construite din oţel sau fontă umplute cu cărămizi, cuarţ sau ceramică 
pentru un contact bun. Trioxidul de sulf nu se condensează pur din cauza 
marii sale volatilităţi. Acizii cu conţinut în trioxid de sulf mai mare decît 
corespunde formulei H 2 S0 4 , se numesc oleum. Acidul sulfuric oleum are 
concentraţia 20 % S0 2 . Acidul sulfuric de concentraţie sub 97 % nu ab¬ 
soarbe decît parţial trioxidul de sulf. Absorbţia trioxidului de sulf nu este 
in legătură cu afinitatea pentru apă, ci cu presiunea de vapori a lichidului 
absorbant, care este minimă pentru acidul sulfuric concentrat. Acizii cu o 
concentraţie peste 100 % 1I 2 S0 4 , adică cei ce conţin trioxid de sulf liber nu 
sînt convenabili pentru o absorbţie completă, deoarece au presiunea de 
vapori a trioxidului de sulf. 

Turnurile de absorbţie sînt cilindrice (formate din celule suprapuse 
prin care circulă gazele şi verticale (turnuri prin care curge acidul sulfuric). 
Prin absorbţie se degajă căldură. De aceea, acizii care servesc la absorbţie 
se răcesc. Se dizolvă o cantitate cu atît mai mare de trioxid de sulf in acid 
sulfuric cu cît temperatura este mai joasă. 

Alte procedee de preparare a acidului sulfuric utilizează alte materii 
prime. Sulfura de calciu poate fi transformată în hidrogen sulfurat cu apă 
la 1250°C, cu aer la dioxid de sulf sau cu sulfat de cupru la acid sulfuric : 

CaS + IIjO = CaO 4- II 2 S; H 2 S + 3/20., = H 2 0 + S0 2 ; II 2 S + CuS0 4 = CuS + 1L.SO 

Hidrogenul sulfurat poate fi transformat în acid sulfuric după procedeul 
catalizei umede (Lurgi). încălzind un amestec de sulfat acid de sodiu cu 
sulfat neutru se obţine acid sulfuric : 

2NaIiS0 4 + nNa 2 S0 4 = (n + l)Xa 2 S0 4 + H 2 S0 4 


2U — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Utilizarea- ghipsului a fost larg studiată. Acesta poate fi transformat în 
sulfat acid de sodiu care poate fi tratat ca mai sus : 

CaS0 4 + 2NH 3 + C0 2 + II 2 0 = (NH 4 ) 2 S0 4 -f CaCO, 

CaS0 4 -f Na 2 C0 3 = CaC0 3 -f Na 2 S0 4 
(NH 4 ) 2 S0 4 + Na 2 S0 4 = 2NaIIS0 4 + 2N1I 3 

G. Marchal (1925) a studiat disocierea termică a sulfatului de calciu 
mai ales adăugind silice, alumină, caolin, oxid de fier (III). Procesele au loc 
la circa 800—1000°C, cu punerea în libertate a dioxidului de sulf : 

CaS0 4 + Si0 2 = CaSiO, + S0 2 + 1/20* 

CaS0 4 + A1 2 0 3 - AI a 0 3 • CaO + S0 2 + l/20 2 

Proprietăţi fizice. Densitatea acidului la20°C este 0,9982. Curbele de 
densitate par a prezenta maxime corespunzătoare acizilor puri II 2 S0 4 
şi II 2 S 2 0 7 . Căldura de formare a acidului sulfuric din anhidrida sulfuroasă, 
oxigen şi apă este 65,12 kcal/mol. Acidul sulfuric formează cu apa un 
azeotrop care fierbe la 338°C şi a cărui compoziţie este 98,3% H 2 S0 4 
(fig. 157). 



Fig. 157 Fig. 158 


Sistemul apă-acid sulfuric-trioxid de sulf s-a cercetat trasînd curbele 
de îngheţare. S-a pus în evidenţă în ultima vreme o structură mai complexă 
a sistemului faţă de cea dată în fig. 158, care mai arată formarea unui tri 
şi octahidrat. 

Acidul sulfuric este solubil în apă în orice proporţie. Pentru un mol 
de acid sulfuric se degajă la 20°C, 20, 42 kcal. 
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Structura acidului sulfuric anhidru a fost studiată de E. P a s c a r d. 
Cristalizează în sistemul monoclinic cu patru molecule acid sulfuric pe 
celulă. Anionii formează în cristal pături paralele legate prin legături de 
hidrogen. Conductibilitatea electrică prezintă maxime şi minime. Conduc- 
tibilitatea specifică la 25°C este 0,01045 U‘ I -em“ 1 . Constanta dielectrică 
a acidului pur este 122 la 8°C şi 101 la 25°C. 

Din spectrul Eaman se trage concluzia că pe lingă II 2 S0 4 există H 2 S 2 0„ 
il 2 S 3 0 10 şi probabil H 2 S 4 0 12 la concentraţii crescînde ale trioxidului de 
sulf (D. J. Milien — 1950). Studiul cu raze X al soluţiilor de acid 
sulfuric arată că ionul SO;~ are o structură piramidală, cu distanţa 
8—O de 1,5 A (A. V. E o m e n o v a, A. F. Skryshevskii— 1953). 

O n /O-H 

Formula clasică g este convenţională, în sensul că legă- 

O*' \()-H 

turile S—O sînt practic echivalente în molecula de acid sulfuric şi 
absolut echivalente în ionul sulfat. De fapt există o rezonanţă intre legă¬ 
turile de covalenţă dativă şi cele de covalenţă normală, care se traduce 
printr-o scurtare a legăturii S — O. în ionul sulfat cu structură tetraedrică, 
distanţa S—0 = 1,81 Â, pe cînd suma razelor covalente simple ar fi 

O- /°- H 

2,70 Â. O formulă eu duble legături g sugerează scurtarea 

O/ - \o-H 

legăturii faţă de una simplă, însă face legăturile neechivalente şi se depă¬ 
şeşte octetul în jurul sulfului. O formulă care respectă regula octetului 
<\ /O-H 

g este în dezacord cu distanţa experimentată, care sugerează o 

O*' \o-11 

scurtare a legăturii faţă de cea prevăzută pentru simpla legătură. Aceste 
reflexii sugerează complexitatea lucrurilor. E. P as cârd (1955) a 
indicat distanţe diferite în structura acidului sulfuric care reflectă prezenţa 
a două legături duble şi două simple. 

Pentru acidul sulfuric, concentraţia se exprimă în tehnică în grade 
lîaume. Zero al scării corespunde apei pure şi 10°Bd corespund densităţii 
unei soluţii de clorură de sodiu 10%. Distanţa de pe scara areometrului se 
împarte în 10 şi se extrapolează. Dacă se notează cu d densitatea şi cu n 

gradele Baume, rezultă relaţia : d = —-- ’ - • Acidul de concentraţie 

114,3 — n 

90% are 66°B5. 

Proprietăţi chimice. Din punct de vedere chimic, acidul sulfuric 
îndeplineşte funcţia de deshidratant, funcţia acidă şi are un caracter 
oxidant. Presiunea de vapori a acidului sulfuric de concentraţie peste 
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88 % este sub 1 mm Hg, iar a celui de 60 % este numai de 3 mm Hg. Aceasta 
explică marea aviditate de apă a acidului. Apa are presiunea de vapori 
mai mare decît acidul sulfuric. în stare de vapori, acidul sulfuric se diso¬ 
ciază conform echilibrului: 


h 2 so 4 so 3 + h 2 o 

în soluţie apoasă acidul sulfuric se comportă ca un acid puternic, total 
disociat, cel puţin în prima treaptă: 

h 2 so 4 nsor-f h+ 

HSOi SOJ- -1- H+ 

Pentru cea de a doua treaptă de disociere se poate da valoarea constantei 
K 2 = 1,26-IO -2 la 18°C (C. W. D a w i e s — 1952). Măsurătorile de con- 
ductibilitate, crioscopice şi spectrele Raman arată că existenţa ionilor 
HSOf şi S0 4 ~ este mai evidentă decît arată constanta K 2 şi abia de la o 
concentraţie 14M apare prezenţa moleculelor H 2 S0 4 . La circa 7M se găsesc 
numai ioni SO şi HSO^ în raport 0,25 : 0,35. 

Acidul sulfuric pune în libertate din sărurile lor acizi mai volatili decît el, 
ca : acidul bromhidric, iodhidric şi azotic. Conductibilitatea acidului pur a 
fost interpretată prmtr-o autoionizare a moleculei 1I 2 S0 4 (R. J. Gil- 
1 e s p i e — 1950): 

2H 2 S0 4 ZZl H 3 S0 4 + + HSOi 

Anhidrida sulfurică şi apa dezvoltată de acidul pur pot lua parte la o serie 
de reacţii pe baza cărora se explică conductibilitatea : 

h 2 so 4 + so 3 h 2 s 2 o 7 
ii 2 so 4 + h 2 s 2 o 7 ii 3 so 4 + + ns 2 or 
h 2 so 4 + H 2 0 iz=f h 3 o+ + uşor 

Pe lingă aceasta se ionizează şi acidul pirosulfuric şi apa. în acidul sulfuric 
oleum se pare că există H 2 S 2 0 7 , H 2 S 3 Ojp şi II 2 S 4 Oi 3 . S-au preparat chiar 
unele săruri de nitrozoniu şi de nitroniu de la aceşti acizi: (N0) 2 S 2 0-, 
(NO) 2 S 4 Oj 3 , (^ 02 ) 2 ^ 2 ^-» (^O 2 ) 2 S 3 O 10 etc. Constanta crioscopică cea mai 
probabilă este 6,12 (R. J. Gillespie — 1954). Variaţia acesteia se 
explică admiţînd că are loc o reacţie între corpul dizolvat şi acid : 

B + H 3 SO^ BII+ + H 2 S0 4 

Soluţiile de acid sulfuric în acid azotic prezintă o conductibilitate deosebită 
şi o scădere a punctului de congelare. Aceasta se explică prin formarea 
unor ioni în urma reacţiiior de tipul: 

HN0 3 + 2H 2 S0 4 = NO^- + H 3 0+ + 2HSOV 

Acidul sulfuric concentrat este un oxidant. Proprietăţile oxidante se ma¬ 
nifestă mai ales la cald şi în soluţii foarte concentrate sau în stare de vapori. 
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La rece şi în soluţie diluată, acidul sulîuiic nu are proprietăţi oxidante. 
Trecînd un curent de acid sulfuric şi hidrogen printr-un tub de porţelan 
înroşit se obţine dioxid de sulf sau sulf după proprietăţile respective, sau 
hidrogen sulfurat la temperatură joasă: 

h 2 so 4 + h 2 = so 2 + 2H z O 
H0SO4 + 3H 2 = s + 4H 2 0 
H 2 S0 4 + 4H 2 = HjS + 4 H 2 0 

Sulful, carbonul şi fosforul reduc acidul sulfuric concentrat şi cald, după 
reacţiile următoare : 

2II 2 S0 4 + S = 3S0 2 + 2H 2 0 
2H 2 S0 4 + C = C0 2 -f 2S0 2 + 2H 2 0 
10H 2 SO 4 + P 4 = 4H 3 P0 4 + 10SO 2 + 4H 2 0 

Oxidul de carbon reduce acidul sulfuric peste 200 C C în dioxid de sulf şi 
dioxid de carbon : 


co + h 2 so 4 = co 2 + so 2 4 - h 2 o 
Acidul sulfuric oxidează acidul bromhidric şi iodhidric : 

H 2 S0 4 + 2HI = S0 2 + I 2 + 2H 2 0 

cînd concentraţia de acid iodhidric este mai mare se formează sulf şi hidro¬ 
gen sulfurat. 

Acidul sulfuric cald şi concentrat oxidează selenul, telurul şi arsenul 
cu formare de dioxid de sulf. Acidul sulfuric atacă metalele cu excepţia 
aurului, formînd sulfaţi. Fierul şi zincul sînt atacaţi chiar de acidul sulfuric 
diluat. Plumbul nu este atacat decît de acidul sulfuric cu o concentraţie 
mai mare de 60%. Fonta care conţine cementită şisiliciură de fier este 
atacată mai greu decît fierul. Electroliza acidului sulfuric cu electrozi de 
platină şi o tensiune de 1,70 V produce descompunerea apei. Uneori acidul 
sulfuric are o acţiune catalitică. în prezenţa sa, pentaoxidul de diiod este 
redus de către oxidul de carbon la rece. în stare concentrată, acidul sulfuric 
atacă aproape toate substanţele organice şi le distruge: naftalina este 
oxidată la anhidridă ftalică în prezenţa oxidului de mercur. Aceasta 
serveşte la prepararea indigoului. Are, de asemenea, acţiune sulfonantă. 
Descompune acidul formic, eterifică şi deshidratează alcoolii. Se adiţio¬ 
nează la hidrocarburile nesaturate formînd eteri, din care se pot prepara 
alcooli. Anhidridele acizilor carboxilici sînt complet ionizate în acid sulfuric : 

(RC0) 2 0 + 3H 2 S0 4 ;h? 2 RC 0 2 H 2 4- hs 2 of 4- uşor 

Cu compuşii aromatici formează derivaţi sulfonaţi folosiţi în indus¬ 
tria coloranţilor (deoarece sărurile sînt solubile) şi în farmaceutică (de¬ 
oarece sînt puţin toxici). 
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Sulfaţii. Fiind un acid dibazic, acidul sulfuric formează două feluri 
de săruri: sulfaţi acizi MHS0 4 şi sulfaţi neutri sau normali M 2 S0 4 . 

Sulfaţii neutri se obţin dizolvînd metalul în acid sau tratînd un oxid 
sau hidroxid metalic cu acid sulfuric. Astfel se prepară sulfaţii de zinc sau 
de fier cu acid sulfuric diluat şi cel de cupru cu acid concentrat. în ultimul 
caz se introduce în amestec aer pentru a împiedica degajarea dioxidului 
de sulf sau se dizolvă oxidul de cupru (II) în acid sulfuric : 

H 2 S0 4 + Zn = ZnS0 4 + H a 
2H,S0 4 + Cu = CuS0 4 + 2H 2 0 + SO a 
CuO + H 2 S0 4 = CuS0 4 + H 2 0 

se mai obţin prin dublă descompunere din sărurile unor acizi volatili. în 
acest mod se obţine sulfatul acid şi sulfatul neutru de sodiu din clorură 
de sodiu. Carbonaţii şi sulf iţii se descompun uşor cu acid sulfuric : 

NaHSOj + H 2 S0 4 = NaHS0 4 + H 2 0 + SO, 


Na 2 C0 3 -|- H 2 S0 4 = Na 2 S0 4 + C0 2 + II 2 0 

Azotaţii se descompun mai greu, deoarece acidul azotic este mai puţin 
volatil. Sulfaţii insolubili (BaSO„, PbS0 4 ) se obţin din soluţia sărurilor lor 
cu acid sulfuric diluat sau cu sulfaţi solubili. Sulfaţii acizi se obţin tratînd 
sulfaţii neutri cu acid sulfuric : 


Na 2 S0 4 + II 2 S0 4 = 2NaHS0 4 


Sulfiţii şi sulfurile pot fi oxidate la sulfaţi: 

PbS + 20 2 = PbS0 4 

în general, sulfaţii sînt substanţe cristaline care conţin apă de cristalizare : 
PeS0 4 -7H 2 0, ZnS0 4 -7H 2 0, CuS0 4 -5H 2 0 etc. Au gust sărat (de exemplu : 
(NH 4 ) 2 S0 4 ) sau amar (de exemplu: Na 2 SO 4 -10H 2 O şi MgS0 4 -7H 2 0 — 
sare amară). Cristalizează fără apă de cristalizare numai sulfaţii greu 
solubili. 

Sînt greu solubili în apă sulfaţii metalelor alcalino-pămîntoase, de 
plumb şi de argint. Solubilitatea sulfaţilor scade în seria CaS0 4 .2H 2 0 
(ghips), SrS0 4 (celestină), BaS0 4 (baritină), RaS0 4 . Sulfaţii metalelor 
alcaline se topesc fără descompunere (Na 2 S0 4 la 897°C şi K 2 S0 4 la 1074°C) 
şi fierb la temperatură şi mai înaltă fără descompunere. Sulfaţii metalelor 
alcalino-pămîntoase se pot încălzi la 1200—1500°C fără descompunere. 
La roşu formează oxidul metalului şi trioxid de sulf. Sulfatul de bariu 
se descompune la 1500°C conform reacţiei: 


BaS0 4 = BaO + SO a 
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Sulfaţii metalelor nobile se descompun cu punerea în libertate a metalului. 
Sulfaţii metalelor trivalente se descompun uşor : 

650°C 

2FeS0 4 S0 3 + S0 2 f Fe 2 0 3 

700°C 

Fe 2 (S0 4 ) 3 3S0 3 + Fc 2 0 3 

Sulfaţii sînt reduşi de cărbune la temperaturi ce depind de stabilitatea 
lor formîndu-se ca intermediari sulfuri sau tiosulfaţi şi polisulfuri. Hidro¬ 
genul se comportă ca şi carbonul: 

Na 2 S0 4 f 4H 2 = Na 2 S + 4H 2 0 
K 2 S0 4 + 4C - Iv 2 S -f- ICO 
BaS0 4 + -IC = BaS + 4CO 

Ultima reacţie stă la baza fabricării litoponului (pigment) : 

BaS + ZnS0 4 = ZnS + BaS0 4 

Analizîndu-se structura sulfaţilor cu raze X s-a constatat că ionul 
S0 4 ~ are o structură de tetraedru regulat. 

Există trei serii izomorfe de sulfaţi. Prima constă din sulfaţii seriei 
magneziene sau vitriolii cu formula M"SO 4 -7H 2 0 (M" = Mg, Mn, Fe, .Ni, 
Co, Zn). Vitriolii pierd greu a şaptea moleculă de apă legată prin legături 
de hidrogen de ionul S0 4 ”. 

A doua serie este cea a sulfaţilor dubli, schoniţii, după numele celui mai 
cunoscut K 2 S0 4 -MgS0 4 -6H 2 0. Magneziul poate fi înlocuit cu : Ou, Fe, Zn 
etc., iar potasiul cu : Na, Eb, NH 4 . 

A treia serie este seria sulfaţilor dubli numiţi alauni: M'S0 4 -M'" 
(S0 4 ) 3 *24H 2 0 în care M' = Na, K, Eb, Cs,NH 4 ,T1 şi M"' = Al, Or, Fe, 
Mn, Ni şi V. Cel mai cunoscut este alaunul de potasiu şi aluminiu 
KA1(80 4 ) 2 •ISHjîO. Alaunii cristalizează în sistemul cubic în formă de 
octaedre mari. Proprietăţile lor în soluţie (de exemplu : conductibilitatea 
electrică), sînt cele ale unui amestec. 

Sulfaţii acizi nu sînt cunoscuţi decît pentru metalele alcaline. Se pot 
obţine prin cristalizarea soluţiilor de sulfaţi neutri cărora li se adaugă un 
exces de acid sulfuric sau descompunînd sărurile alcaline cu acid sulfuric 
la temperatură nu prea înaltă. Sulfaţii acizi sînt săruri foarte solubile. 

Recunoaştere şi determin a r e. Ionii SOj - formează cu 
clorura de bariu un precipitat insolubil în apă şi acizi. Acesta poate fi 
redus pe cărbune în prezenţa carbonatului de sodiu la sulfuri care 
înnegresc placa de argint umedă. Cu o soluţie azotică de azotat de mercur 
(II) se formează un sulfat bazic galben. Gravimetric se determină ca sulfat 
de bariu. Sulfatul de bariu are tendinţa de a se forma amorf şi semicolo- 
idal. Pentru multiple motive se procedează după o tehnică specială (G. 
Oharlot şiD. Bezier — 1955). Se titrează volumetric cu diclorură 
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de bariu în prezenţa rodizonatului de sodiu sau a tetrahidroxichinonei care 
cu sărurile de bariu dau o coloraţie roşie în mediu neutru sau slab acid. 
Ionii sulfat mai pot fi determinaţi conductometric, amperometric etc. 

întrebuinţări. Se utilizează la fabricarea îngrăşămintelor agri¬ 
cole (superfosfaţi), a sulfaţilor (de sodiu, amoniu, cupru şi aluminiu), la 
rafinarea petrolului, a uleiurilor minerale şi a grăsimilor, în industria 
explozibililor, a coloranţilor, a medicamentelor. Se utilizează la umplerea 
acumulatoarelor. Serveşte la fabricarea acizilor clorliidric,. azotic şi acetic. 
Serveşte în chimia organică la nitrarea celulozei, gliccrinei, benzenului sub 
formă de amestec sulfonitric. 

Acidul sulfuric fumans. Acidul pirosulfuric. Trioxidul de sulf se dizolvă 
în orice proporţie în acid sulfuric, formînd acid sulfuric concentrat sau 
oleum. Sistemul acid sulfuric — trioxid de sulf în raport 1 :1 este consi¬ 
derat acid pirosulfuric. Acidul sulfuric fumans fumegă deoarece cedează 
trioxid de sulf. Există diferite tipuri de oleum după excesul de trioxid de 
sulf. Oleumul 100 % conţine numai trioxid de sulf liber. 

Punctele de topire ale acidului sulfuric cu un exces de trioxid de sulf 
sînt joase pentru amestecuri sub 25% S0 3 şi peste 65% S0 3 , adică sînt 
eutectice. Amestecul de acid sulfuric cu 45 % S0 3 are cel mai înalt punct 
de topire (65°C) şi are compoziţia H 2 S0 4 : S0 3 = 1:1, deci corespunde 
acidului pirosulfuric. 

Pentru structura acidului pirosulfuric s-a propus formula (P. Baum- 
g a r t e n — 1931): 

: 0 : ; 0 : 

H :0: S :0: S :0: H 
: 0 : : 0 : 

Pirosulfaţii se obţin prin încălzirea sulfaţilor acizi. 

O astfel de combinaţie există numai în stare solidă. Amestecurile 
de acid sulfuric şi trioxid de sulf se comportă ca nişte soluţii. Presiunea 
lor de vapori creşte continuu cu concentraţia. S-ar putea considera for¬ 
mal că acidul pirosulfuric se obţine din două molecule de acid sulfuric, însă 
aceasta nu este o metodă de preparare. Pirosulfaţii încălziţi se descompun 
în sulfaţi neutri şi anhidridă sulfurică: 


mhso 4 = h,o + m 2 s 2 o 7 
m 2 s 2 o 7 = m 2 so 4 + so 3 

Se cunosc pirosulfaţii de potasiu, taliu, sodiu, litiu şi argint în ordinea 
stabilităţii descrescînde. Pirosulfatul de litiu a fost preparat încălzind sul¬ 
fatul de litiu cu anhidrida sulfurică la 300°C (H.Flood, T. Eorland 
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— 1947). Prin acţiunea anhidridei sulfurice asupra sulfaţilor se obţin 
pirosulfaţi. Cel de potasiu K 2 8 3 O 10 este stabil piuă la 150°C : 

k 2 s s o,„ = k 2 s 2 o, 4“ S0 3 

Se cunoaşte D0 2 S 2 0,(A. A. W o o lf — 1954). S-au obţinut şi pirosulfaţi 
acizi, adăugind oleum nu prea concentrat la sulfaţi neutri (KHS a O„ 
HH 4 HS 2 0 7 —E. J. Gillespie şi S. W a s i f—1953). Prin dizolvare în 
apă pirosulfaţii trec în sulfaţi. Spre deosebire de ionul pirosulfit 
S 2 Og~ ionul S 2 0?“ nu există în soluţie. 

Acidul ditionic. Sărurile acidului ditionic, ditionaţii, au fost descope¬ 
riţi de J. J. W a 11 e r şi J. L. G a y-L u s s a c în anul 1819, şi au fost 
studiate de P. H e e r e n (1876), K. Kliiss, K. Kraut, B. O 11 o, 
De Baat (1926), J. Schreiber (1934) etc. Acidul de la care derivă 
aceste săruri se deosebeşte de acizii politionici prin proprietăţile, 
formarea şi structura sa. O nomenclatură sistematică l-ar numi acid 
hexaoxodisulfuric (V) şi sărurile sale sulfaţi (V). Poate fi considerat ea un 
stadiu intermediar în oxidarea acidului sulfuros la acid sulfuric : 

2SOg“ S 2 Og“ + 2e 

Acidul ditionic se obţine tratînd sarea de bariu cu cantitatea corespun¬ 
zătoare de acid sulfuric: 

HaS 2 0, + IIjSOj = II 2 S 2 0, + BaSOj 

Acidul nu este stabil decît în soluţie apoasă. La concentrare se descompune : 
h 2 s 2 o, = h 2 so, + so. 

Ditionaţii. Sărurile acidului ditionic se numesc ditionaţi (hiposulfaţi, 
hipodisulfaţi). Deşi este un acid dibazic se cunosc numai săruri neutre. 
Ditionaţii se formează prin oxidarea lentă a soluţiilor de acid sulfuros, 
suliiţi, pirosulfiţi, tiosulfaţi şi tritionaţi. 

Acidul sulfuros este oxidat de anumiţi oxizi metalici la acid ditionic. 
Trecînd un curent de dioxid de sulf printr-o suspensie de dioxid de mangan, 
răcită cu gheaţă (0°C) au loc reacţiile : 

SO. + MnO, = MnSO, 

2H 2 S0 3 + MnO a = MnSjO, + 2H s O 

Tratînd cu hidroxid de bariu precipită manganul sub formă de liidroxid : 
•UnSOj + Ba(OH) 2 = BaSOj + Mn(OH) t 
MnSjO, + Ba(OH) 2 = BaS 2 0, + Mn(OH) 2 

Se filtrează soluţia, iar excesul de hidroxid de bariu se îndepărtează cu 
un curent de dioxid de carbon. Evaporînd soluţia se depun cristale incolore 
de BaS 2 O 0 ■ 2H 2 0. 

Trecînd un curent de dioxid de sulf printr-o suspensie răcită de hidro¬ 
xid feric se formează subitul de fier (III) roşu, care se descompune formîncl 
sulfit de fier (Il)verde şi ditionat: 

2 l-'.'(OH).+:iH 2 SO a =Fc 2 (S0 3 ) 2 + 6H.O 
Fi' 2 (S0 2 )j = FcSOj + FcS 2 0 6 
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Tratând cu apă de baritâ şi filtrînd, rămîne o soluţie de ditionat de bariu. 
H. B a s s e 11 şi A. J. H e n r y (1935) pentru a explica mecanismul 
formării ditionatului consideră că se formează complexul intermediar 
Fe (S0 3 ) 3 ] 3 ~. Doi ioni SO 3 - din complexul intermediar cedează fiecare cîte 
un electron fierului şi se unesc spre a da ditionaţi. Cînd metalul captează 
doi electroni de la ionul S0 3 “ se formează radicalul S0 3 , care reacţionează 
cu apa şi formează sulfat. 

Un mare exces de sulfit tratat cu apă oxigenată formează şi puţin 
ditionat : 


2BaS0 3 + II 2 0 2 = Ba(OH) â j- BaS 2 O s 

Dizolvînd selenul în sulfit, la cald, se formează selenotritionat, care se 
descompune : 

K 2 SeS 2 0 6 = Sc + Iv 2 S 2 0 6 

Prin calcinarea unor sulfiţi [Ag, Fe(III), Mn(III), Co(III) şi Ni(III)] se 
formează ditionaţi. Astfel, sulfitul de argint poate fi transformat 80 % în 
ditionat. Se mai formează sulfat şi acid sulfuros. Mecanismul de formare 
se explică prin intermediul unor complecşi ca mai sus. Sulfiţii pot fi oxidaţi 
anodic la ditionaţi cu electrod de platină (O. E s i n-1928—1930). Se pare 
că ionii SOjj” nu se unesc simplu cîte doi spre a da S 2 Ol - . Probabil se for¬ 
mează apă oxigenată care acţionează ca oxidant. De asemenea se pare 
că anumiţi catalizatori influenţează şi ei: 

2SO - a~ - 2c - S 2 o‘j" 

în acest caz rezultă şi sulfat: 

soi* + HjO - 2c = so;" + 2H+ 

Cu mai mult succes s-a încercat oxidarea pirosulfiţilor M 2 S 2 O s care dau 
randamente mai bune cu clor, iod, apă oxigenată, oxigen şi permanganat 
de potasiu. Astfel, cristale uscate de K 2 S 2 0 6 , expuse la aerul umed,se oxi¬ 
dează la sulfat şi ditionat în proporţie de 24 %. 

Proprietăţi. Acidul ditionic nu poate fi concentrat prea mult 
fără descompunere (pînă la densitate 1,347, adică 00 %): 

h 2 s,o, + h,o ;=?■ h 2 so 3 4 - h 2 so 4 

Ditionaţii sînt greu oxidabili în mediu neutru şi la rece, spre deosebire de 
acizii politionici. Descompunerea are loc mai uşor la cald şi în prezenţa 
acizilor Se formează dioxid de sulf uşor oxidabil. în soluţie apoasă la 
rece, permanganatul de potasiu, apa de clor, acidul azotic nu au nici o 
acţiune. La cald se formează acid sulfuric : 

H 2 S 2 0 6 + H 2 0 + l/20 2 = 2H 2 S0 4 
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Soluţiile apoase ale ditionaţilor metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase 
sînt stabile chiar la fierbere. Ceilalţi ditionaţi suferă o descompunere care 
începe chiar la temeratura obişnuită. Ditionaţii se descompun ca şi acidul 
ditionic : 


300-C 

k 2 s 2 o, ;zzr KjSO, + so 2 

Nu sînt oxidanţi. Sînt slab reducători in soluţie concentrată, caldă şi acidă. 
Din studii rontgenografice şi magnetochimice asupra sării Cs 2 S 2 0 6 rezultă 
structura ionului (0 3 S-S0 3 ) 2_ .Se cunoaşte structura ditionatului de sodiu 
Na 2 S 2 0 6 • 2H 3 0 (J. M a r t i n e z -1950). 

S-a indicat pentru acid şi o structură disimetrică : 

o 

î /O 

iio-s-o-s/ 

ţ x OIt 

O 

Cu raze X s-a stabilit că structura ionului S 2 0o“ constă din două 
triunghiuri echilaterale perpendiculare pe legătura S — S. 

Distanţa S—S = 2,01 A şi S — O = 1,50 A. Susceptibilitatea magnetică 
moleculară a radicalului S 2 O s este — 56,0 • IO' 6 ,adică dublul valorii 
grupei sulfit (— 28,5 -10 -6 )şi nu a grupei sulfone (—24 ■ 1 (r 6 )(P.P a s- 
c a 1 — 1923). Din spectrele de absorbţie rezultă echivalenţa atomilor de 
oxigen (C. Duval şi J. L e c o m p t e — 1943 — 1944). 

Determinare. Una din metode constă în oxidarea ditionaţilor 
cu bicromat de potasiu în soluţie sulfurică şi determinarea iodometrică a 
bicromatului nereacţionat. Vasudeva Murthy (1953) a elaborat o 
metodă de dozare a ditionaţilor în prezenţa sulfurilor, sulfaţilor, tiosulfaţilor 
şi politionaţilor bazată tocmai pe rezistenţa la oxidare. 

Acidul tiosulfuric. Chaussier (1799) a preparat prima dată tiosul- 
fatul de sodiu dorind să prepare carbonatul de sodiu, prin reacţia : 

2Na 2 S0 4 + 3C = \'a 2 S 2 0 3 + 2CO + Na 2 C0 3 

Seducerea sulfatului cu cărbune are loc în a doua etapă pînă la sulfură. 
Au fost numiţi de J. L. G a y L u s s a c (1 813) hiposulfiţi, în care caz s-ar 
putea confunda cu ditioniţii S 2 Of". O denumire şi mai raţională ar fi tri- 
oxotiosulfat (VI), spre a se arăta că provine de la tetraoxosulfat (VI) prin 
substituţia unui atom de oxigen cu unul de sulf. Bazîndu-se pe analogia 
formală dintre acidul sulfuric HO—S0 3 H şi acidul tiosulfuric HS—S0 3 H, 
C. W a g n e r (1862) a propus numele de t.iosulfaţi. 

Preparare. Acidul tiosulfuric anhidru a fost preparat de E. 8 a 1 k o w 
ski(1917). Prin acţiunea acizilor asupra tiosulfaţilor se obţine în soluţie 
acidul tiosulfuric care evoluează lent spre politionaţi. Trecînd un curent de 
hidrogen sulfurat printr-o soluţie alcoolică de tiosulfat de plumb uscat se 
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obţine o soluţie alcoolică de acid tiosulfuric (G i 1 C a s a r e s şi J. Beato 

- 1923). 

Acidul tiosulfuric face parte dintr-o clasă mai generală de compuşi 
numiţi acizi monosulfonaţi ai sultanilor. Formula lor generală este H 2 S I 0 3 
cu x — 2 ... 6. Ei au fost puşi in evidenţă de M. S c li m i d t (1957) sub 
forma unor eteraţi. Prin acţiunea unui sulfan HjS*-! dizolvat în eter la 

— 78°C, asupra anhidridei sulfurice dizolvată în dicloro-difluorură de car¬ 
bon, se formează acidul 11 2 S 2 0 3 . Folosind hidrogen sulfurat se obţine un 
eterat al acidului tiosulfuric H 2 S 2 0 3 • 2Et 2 0. Soluţiile eterice sînt stabile la 
temperatură obişnuită. Stabilitatea scade cu numărul atomilor de sulf. 
Aceşti acizi au aspect uleios şi se numesc sulf ano-monosulfonici (»< 5). 
Structura acizilor sulfano-monosulfonici se poate formula : 

O ii ^„-H 

Ei sint derivaţi sulfonici ai polisulfurilor H 2 S„. Prin acţiunea amoniacu¬ 
lui asupra soluţiilor eterice la — 78°C se obţin săruri (Mll 4 ) 2 S,0 3 . lieac- 
ţionează cu sulfiţii şi cianurile : 

H 2 S*O s + (x - 2)H 2 S0 3 = (x - 1)H 2 S 2 0 3 
H 2 S,O s + (x - 2)HCN = H 2 S 2 0 3 + (*-2)HCNS 

Aceşti acizi sînt consideraţi ca stadii intermediare la formarea politionaţilor 
care se prepară din aceşti acizi prin oxidare cu iod. 

Tiosulfaţii. De la acidul tiosulfuric se cunoaşte o singură serie 
de săruri şi anume cele neutre. O primă metodă constă in sulfurarca unui 
sulfit prin fierberea amestecului la (>0 — 100°0 cu puţină apă în absenţa 
aerului (L. H a r g r e a v c s şi A. C. D u n n i n g h a m — 1923) : 

:o: 

.. I 

M,S0 3 + S = M 2 Sj 0 3 sau :()—S: 

" I 
:0: 

Impurităţile se filtrează. In cazul utilizării sulfitului de sodiu se separă 
iiosulfatul respectiv pentahidratat Na 2 S 2 0 3 -3H 2 0. Eeacţia este asemănă¬ 
toare formal cu cea dc oxidare a sulfiţilor. Sulfiţii pot fi sulfuraţi cu ajutorul 
polisulfurilor (II. B. v a n der H e i j d e — 1952): 

S„ -+- S0 3 = Sn-1 + S 2 0 3 

Sulful în exces poate reacţiona cu liidroxizii, cu sărurile bazice alcalino- 
pămîntoase spre a forma polisulfuri şi tiosulfaţi în proporţii diferite (E. 

5 c h li 1 e k şi E. K o r o s — 1950): 



6MOH + 12S = M,S 2 0 3 + 2M,S s + 3H,0 
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Prin fierberea sau topirea unui amestec de sulf şi carbonat alcalin se obţine 
un amestec de tiosulfat şi sulfura : 

3Na 2 00 3 + 4S = Na 2 S 2 0 3 + 2Na 2 S + 3C0 2 

O metodă comercială de preparare a tiosulfatului de sodiu se ba¬ 
zează pe reacţia: 

Na 2 C0 3 + 2Na 2 S + 4S0 2 = 3Na 2 S 2 0 3 + C0 2 

Tiosulfaţii se mai pot obţiDe prin oxidarea sulfurilor, sulfurilor acide si 
polisulfurilor. Se utilizează ca oxidant oxigenul din aer, dicromatul de po¬ 
tasiu sau dioxidul de mangan • 

2CaSj + 30 2 = 2CaS 2 0 3 + 6S 

2M 2 S s + 4K 2 Cr 2 0 7 + H 2 0 = 2M 2 S 2 0 3 + 3K 2 S 2 0 3 + 4Cr 2 0 3 + 2KOH 
?,M 2 S + 8M0 2 + H 2 0 = M 2 S 2 0 3 + 2MOH + 4M 2 0 3 
2NaHS + 20, = Na 2 S 2 0 3 + H 2 0 

Pornind de la reacţia H. Wackenroder între hidrogenul sulfurat şi acidul 
sulfuros se obţine în mediu aproape neutru un amestec de acid tritionic şi 
tiosulfuric, iar iu mediu alcalin aproape numai acid tiosulfuric. Reacţiile 
globale ale căror mecanisme au fost studiate de H B.van der II e i j d e 
(1952) şi M. B. î^eiman şi colab, (1952) se pot scrie pentru un mediu 
neutru şi alcalin : 

H 2 S + 4HS0r = S 2 o|~ + s 3 0o" + 3H 2 0 
2HS- + 4HSO-7 = 3S 2 0-} _ + 3H 2 0 

Trecînd un curent de hidrogen sulfurat şi de dioxid de sulf în proporţie de 
2 :1 printr-o soluţie de hidroxid de sodiu şi întrerupînd procesul înainte de 
neutralizare spre a nu se forma politionaţi se obţine cantitativ tiosulfat: 

4S0 2 + 2H,S + GNaOH = 3Na 2 S 2 0 3 + 5H a O 

SuKurile metalelor alcaline şi alte sulfuri mai solubile (Mn, Fe) formează cu 
dioxidul de sulf, tiosulfaţi şi sulf : 

3S0 2 -f 2M 2 S = 2M 2 S 2 0 3 + S 

Prin acţiunea iodului asupra unui amestec de sulf iţi şi sulfuri se formează 
cantitativ tiosulfaţi: 

Na 2 S + Na 2 S0 3 + I 2 = Na 2 S 2 0 3 + 2NaI 

Această reacţie se poate executa electrolitic cu anod de platină în soluţie 
alcalină şi densitate slabă de curent. 

S-a semnalat apariţia tiosulfaţilor în produşii de pirogenare ai ditio- 
nitului: 

2Na 2 S 2 0 4 = Na 2 S 2 0 8 + Na a SO s + S0 3 
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Tratînd tritionatul de potasiu cu fluorosilicaţii, tartraţii şi percloraţii unor 
metale grele (Co, ls r i, Zn, Mn, Cu, Bi) se formează tiosulfaţi şi sulfat care se 
poate separa tratînd cu carbonat de sodiu. 

Proprietăţi fizice şi chimice. Acidul tiosulfuric este un acid puternic, 
ca şi acidul sulfuric. Prima constantă de disociere nu se cunoaşte exact, 
iar a doua este K n = 5,7-10“ 2 : 

n 2 s 2 o 3 ;=? h+ + iis 2 0 :T 

HS 2 0 3 " zzl H+ + S 2 Oa“ 

Formula acidului tiosulfuric 


S_. yO — H 

*s' 

^OH 


concordă cu faptul că în reacţia dintre un sulfit şi sulf radioactiv se formea¬ 
ză tiosulfat, care descompus cu un acid reface sulfitul inactiv. Hidroliza 
tiosulfaţilor metalelor grele: 

MjSjOj + H a o = m,s + II 2 S0 4 

se explică prin formula 


o 

o 




s- 

o- 


H 

II 


Problemele acestea nu se mai pun cînd este vorba de ionul respectiv. 
Prin succesiunea de reacţii de mai jos, A. Buch Andersen utilizînd 
sulf radioactiv S 1 a demonstrat că cei doi atomi de sulf din ionul tiosulfat 
nu sînt echivalenţi din punct de vedere structural: 


[sso|” 



s* + soi" 
s»*- + sof- 


Atît din studiul cu raze X al sării Xa 2 8 2 0 3 -5H 2 0 (N. A. B r u n t — 1946) 
cit şi din spectrul Baman s-a tras concluzia că ionul S 2 Ol - are o structură 
tetraedrică. Distanţa între cei doi atomi de sulf este 0,97 Â compatibilă 
cu un caracter de dublă legătură. Eefracţia ionică şi spectrală în domeniul 
ultraviolet confirmă structura : 


s 

II 

-o-s-o- 

II 

o 

Spectrul de emisie de raze X al tiosulfaţilor (A. F a e s z 1 e r şi M. 
Goehring — 1952) prezintă un triplet ce poate fi considerat ca o supra- 
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punere a frecvenţelor unui sulfat şi a unei sulfuri, ceea ce demonstrează 
că atomii de sulf central şi extern sînt în treptele de oxidare S 6+ şi S 2 '. 
Totuşi, pe baza refracţiei, A. A. Grinberg (1948) consideră atomul 
intern tetravalent şi cel extern neutru. P. Eay şi 8. N. Manlik 
(1931) consideră că ar exista două forme diferite prin poziţia sarcinii 
anionului : S-S0 2 0 2- şi 0S0 2 S 2 ~. Ionul S 2 0|“ nu este reductibil polaro- 
grafic, însă apare o treaptă la —0,145 V ca urmare a formării unui complex 
cu mercurul : 

2S*Og- + llg ^=r lllg (S 2 0 3 ) 2 |-- + 2c 

Tiosulfaţii metalelor alcaline sînt stabili in stare solidă şi chiar în so¬ 
luţie. Cei ai metalelor grele se transformă în sulfuri (Pb, lig, Ag) în timp 
ce alţii (Cr, Al, Zn) nici nu există. Aceasta se datoreşte instabilităţii acidu¬ 
lui. Soluţiile de tiosulfaţi sînt descompuse de acizi subpH 4,0. Apar ames¬ 
tecuri în care s-a semnalat sulf, sulfat, sulfit, tiosulfat, tri, tetra şi penta- 
tionat ete. Acţiunea acidului clorhidric la fierbere se manifestă printr-o 
descompunere rapidă după reacţia : 

21H 2 S 2 0 3 = 17S0 2 + 19S + H 2 S0 4 + H 8 S 6 0, + 19H a O 
iar în mediu puternic acid şi la cald se obţine cantitativ sulf şi sulfat : 

3M 2 S 2 0 3 + H 2 S0 4 = 4S + 3M 2 S0 4 + II 2 0 

Tiosulfaţii pot fi reduşi la sulf sau sulfura de reducători energici (Al, Cu 2 Cl 2 
SnCl 2 ). De cele mai multe ori ei acţionează ca reducători. Tiosulfatul de 
sodiu care prezintă cea mai mare importanţă economică se prepară din 
sulf şi sulfit, prin oxidarea polisulfurilor, folosind apele mame de la fabri¬ 
carea sulfurii de sodiu sau ca produs secundar la fabricarea coloranţilor 
organici cu sulf. Cristalizează din soluţie sub formă de cristale monocli- 
nice, transparente cu formula ]S‘a 2 S 2 0 3 .5H 2 0. La 48,5°C se topeşte în apa 
de cristalizare, iar topitura obţinută şi răcită puternic se menţine mult 
timp. Prin agitare, frecare cu o baghetă de sticlă sau prin însămînţare cu 
un cristal de tiosulfat se produce o cristalizare bruscă şi se degajă o mare 
cantitate de căldură. Se dizolvă circa 50 g sare anhidră în 100 g apă la 
0°C. La 200°C se dismută : 

4Na 2 S,0 3 = 3Na 2 S0 4 + Na 2 S 5 

Prin şedere îndelungată la aer, soluţiile de tiosulfaţi îşi schimbă pll-ul, 
ceea ce poate proveni în parte dintr-o oxidare cu aer la tetrationaţi. în 
mediu neutru sau acid, iodul oxidează tiosulfatul cantitativ la tetrationat: 

2M 2 S 2 0 3 + I 2 = 2MI + M 2 S 4 0 6 

Reacţia este importantă din punct de vedere analitic şi preparativ. Re¬ 
acţia tiosulfaţilor cristalini, cu iodul are loc uşor pentru cei hidrataţi cu cinci 
şi şase molecule de apă şi greu cu mai puţine, ceea ce se explică prin mo¬ 
mentul de dipol mare al apei care măreşte distanţa dintre ioni, scade ener¬ 
gia reticulară şi creşte astfel reactivitatea. S-a admis că în reacţia unui 
tiosulfat cu sarea de fier (III) se formează un complex roşu (FeA 2 ) 2 
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(S 2 0 3 M 2 ) care se scindează în sarea de fier (II) FeA 2 şi tetrationat (S 2 0 3 M) 2 
sau se formează un intermediar Fe(S 2 0 3 ) + . Deşi studiile spectrale nu 
scot în evidenţă mai mult decît un complex, totuşi s-a indicat şi 
[Fe(S 2 0 3 ) 2 ]“. Culoarea este datorită unor tranziţii electronice d-d inter¬ 
zise în stratul electronic al Fe(III). Oxidanţii slabi ca sărurile de cupru 
(II), de fier (III) şi de ceriu (IV), acţionează la fel ca iodul. Bromul, clorul 
şi permanganatul de potasiu oxidează tiosulfatul la sulfat. Mecanismul 
reacţiei a fost studiat de E. A b e 1 (1952). în mediu alcalin, tiosulfatul se 
oxidează la sulfat. Un exces de tiosulfat este oxidat de azotitul de sodiu în 
mediu acid conform reacţiei : 

6S 2 0§- + 2N03 + 8I-I+ = 3S 4 05~ + N 2 + 4H t O 

Un amestec de iodură-iodat reacţionează cu tiosulfatul numai în pre¬ 
zenţa sărurilor de aluminiu sau beriliu la pil <7 : 

A1,(S0 4 ) 3 + KI0 3 5KI + 31^0 + 6Na 2 S 2 0 o =2Al(0H) 3 + 3K 2 S0 4 + 3Na 2 S 4 0 6 + 6NaI 

în mediu alcalin, permanganatul de potasiu acţionează conform reacţiei : 
8KMn0 4 + 3M 2 S 2 0 3 + H 2 0 = 3M 2 S0 4 + 3K 2 S0 4 + 2K0H + 8MnO, 

Fiind un puternic acceptor de electroni, ionul periodat reacţionează ra¬ 
pid cu tiosulfaţii, iar persulfaţii îi transformă în tetrationaţi : 

S 2 0f~ -f 2S 2 0|- = 2S0|“ + S 4 0j“ 

O reacţie interesantă are loc cu oxidul de azot : 

S 2 0§- + 8N0 + 20H- = 2 [(N0) 2 S0 3 ] 2 " + 2N 2 0 -f II 2 0 

Vanadaţii oxidează cantitativ tiosulfatul de sodiu la tetrationat în acid 
sulfuric diluat sau în acid acetic, dacă se foloseşte ionul de cupru (II) drept 
catalizator. 

Apa oxigenată oxidează în mediul acid tiosulfat ii la tetrationaţi. 
Ionii de cupru divalent favorizează transformarea în tritionaţi: 

4Na 2 S 2 0 3 + 8H 2 0 2 = 2Na 2 S 3 0 6 + 2Na 2 S0 4 + 8H 2 0 

în mediul alcalin şi la cald, tiosulfatul de sodiu este oxidat cantitativ 
la sulfat : 


Na 2 S 2 0 3 + 2NaOH -f 4H 2 0 2 = 2Na 2 S0 4 + 5H 2 0 

Tiosulfaţii pot fi oxidaţi electrolitic la tetrationaţi în soluţie glicolică acidă 
şi tamponată cu anod de platină lustruit : 

2S 2 0§“ = S 4 0|- + 2e 

Tiosulfaţii sînt reduşi de cărbune la sulfură : 


Na^S a 0 3 + 3C = Na 2 S 2 + 3CO 
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Cu clorura de mercur (II) tiosulfaţii formează un compus greu solubil şi 
rezultă acid clorliidric care se poate doza şi poate da indicaţii asupra can¬ 
tităţii de tiosulfat : 

2S 2 0§- + 3HgCl 2 + 2H 2 0 = HgCl 2 • 2HgS + 2SO|“ -f- 4C1“ -f 4Ii+ 

Reacţia aceasta executată cu sulf marcat 35 în poziţia internă arată că 
este puţin probabil ca sulful extern să se transforme în sulfat (H. B. van 
der H e i j d e şi A. II. Waters Jr —1952). Cu azotatul de argint are 
loc la rece reacţia : 

2AgN0 3 + M 2 S 2 0 3 -i- II 2 0 = H 2 S0 4 + Ag 2 S + 2MN0 3 
iar cu cianura de mercur (II) se poate scrie reacţia globală : 

IIg(CN) a + 2M 2 S 2 0 3 + 2.MOII - HgS + M 2 S0 3 + MSCN -f- MCX + M 2 S0 4 + H 2 0 
Cu produşii de hidroliză ai mono şi diclorurii de sulf au loc reacţiile : 

SŞ+ + 2S 2 C>3 - = S 8 02- 
s 2 + 4- 2S 2 o§- = S 5 Oj- 

Tiosulfaţii dizolvă dioxidul de sulf cu o culoare galbenă (F. Foerste r 
şi I. V o g e 1 - 1926) : 

SoOŞj- + S0 2 [S 2 0 3 ... S0 2 ] 2 - 

Compusul astfel rezultat este un stadiu spre politionaţi. Ionul tiosulfat 
poate funcţiona ca ligand într-o serie de combinaţii complexe. Astfel în 
cazul argintului s-au pus în evidenţă : Sr [Ag 2 (S 2 0 3 ) 2 ] H 2 0, Sr 2 [Ag 2 S 2 0 3 )3] 
•6H 2 0, Ca[Ag 2 (S 2 0 3 ) 2 ]*2H 2 0. Se cunosc ionii [Ag(S 2 0 3 ) 3 ] 5- , [AgS 2 0 3 ] - 
şi [Ag(S 2 0 3 ) 5 ] 9- (S. Aghihova şi J. M a t s u d a —1952). De la di- 
clorura tetraaminoplatinei (II) [Pt(NH 3 ) 4 ]Cl 2 , D. I. Ryabchikov(1940) 
a obţinut succesiv : [Pt(NH 3 ) 4 ]S 2 0 3 , Na 2 [Pt(NH 3 ) 2 (S 2 0 3 ) 2 ]*6H 2 0, 

compuşi trans ca Pt (NH 3 ) 2 -S 2 0 3 -H 2 0,Na 2 LPt(NH 3 ) 2 (S 2 0 3 ) 2 ] şi să¬ 
ruri de la complexul cis [Pt(JS r ll 3 ) 2 Cl(S 2 0 3 )]“" etc. Anhidrida arsenoasă, 
triclorura de arsen, compuşii bismutului şi antimoniului formează cu 
tiosulfaţii în mediu acid săruri de tipul : As(S 2 0 3 ) 3 , care sînt solubile în 
apă. în alcool se descompun în trisulfură de diarsen şi tritionaţi instabili. 

Pe cale polarografică s-au studiat echilibrele de disociere a unor 
compuşi ai cuprului monovalent: [0u(S 2 O 3 ) 3 ] 5- , [Cu(S 2 0 3 ) 2 ] 3- , [CuS 2 O a ]“ 
(17. F. T o r o p o v a —1958). S-au studiat reacţii de schimb între un tio¬ 
sulfat şi un sulfit, la 100°C (D. P. Ames şi J. E. Willard —1951), 
arătîndu-se că se formează un complex activat de tipul (0 3 S—S—S0 3 ] 4- 
rezultat din ciocnirea SO‘ 3 - cu S 2 0| - . Cu o viteză mare au loc reacţii de 
schimb cu politionaţii (O. F o s s —1947). 

Recunoaştere şi determinare. Soluţiile de tiosulfaţi se 
oxidează cu oxigenul din aer sau cu unele bacterii în tetrationat. Ionii de 
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cupru favorizează oxidarca de către aer. Tiosulfatul poate fi recunoscut 
deoarece cu acizii pune în libertate sulf şi formează cu sărurile de argint şi 
cupru sulfuri negre. Reacţia dintre tiosulfat şi iod se poate urmări nu numai 
in prezenţa amidonului ci şi amperometric. Tiosulfatul de sodiu reacţio¬ 
nează cu tiocianatul de argint punînd iu libertate ionii SON - , care formează 
eu sărurile de fier sau de aluminiu o coloraţie intensă ce poate fi baza unei 
determinări colorimetrice. 

Întrebuinţări. Soluţia de tiosulfat de sodiu Na a S a 0 3 -5H a 0 
dizolvă uşor halogenurile de argint. Din această cauză se întrebuinţează 
în fotografie sub numele de „fixator” pentru dizolvarea kalogenurii de 
argint (AgOl, AgBr) rămasă nemodificată pe plăcile şi filmele fotografice 
după expunere şi developare. Tiosulfatul de amoniu are o acţiune şi mai 
rapidă. 

Reacţia dintre iod şi tiosulfat stă la baza unui capitol al chimiei ana¬ 
litice : iodometria. Soluţia brună de iod se decolorează la tratare cu tio¬ 
sulfat. Se poate titra iodul în prezenţa amidonului cu o soluţie de tio¬ 
sulfat de sodiu de concentraţie cunoscută. 

Tiosulfatul de sodiu nu este toxic. Doza pentru un adult este de circa 
12 g pe zi. El are interesante proprietăţi terapeutice, jucind un rol de sensi- 
bilizator în anumite afecţiuni alergice. 

Re baza reacţiei cu clorul, tiosulfatul se întrebuinţează în industria 
textilă ca anticlor : 


Na a S 2 0 3 + ICI. + 511.0 = 2NaHSO„ + 8HC1 
Este folosit şi în tăbăcării pentru reducerea dicromatului. 

Acizii politioniei. Acizii politioniei au formula 11 ,8*0, cu x egal sau 
mai mare decît trei. Acizii politioniei pot fi consideraţi ca acizi disulfonaţi 
proveniţi de la sultani. 

O contribuţie importantă în acest domeniu a adus jU. S c li m i dt 
(1957) care a indicat reacţii de preparare a sărurilor K. a S 6 0 6 , K 2 S s 0 6 , 
K. a S 10 O 6 aproape pure şi a unor acizi sintetizaţi în mediul anhidru sau iu 
soluţie. Prin acţiunea unui mol de H a S,0 3 sau de H a S* ( x =3—ii) în eter 
cu unul sau doi moli de anhidrină sulfurică dizolvată în OCl a E a la — 78°C 
se obţin dieteraţi ai acizilor 11,8*0,. Dieteraţii acizilor 11,8,0, şi H a S 7 O e se 
obţin cvaporînd dizolvantul. I. V.VVanitskii şi I.N. V a 1 a n c h u nas 
(1954) au preparat un octationat. Aceşti acizi nu sînt cunoscuţi decît in 
soluţie mai mult sau mai puţin concentrată. 

Reacţia dintre hidrogenul sulfurat şi dioxidul de sulf a fost studiată 
de H. Wackenroder (1849) al cărui nume il poartă soluţia. Prin lu¬ 
crările lui C h. L a n g 1 o i s (1840) s-a cunoscut acidul tritionic, prin acelea 
ale lui J. E o r d o s şi A. G 41 i s (1843) acidul tetrationic. A. 1) e b u s 
(1888) a preparat acidul hexationie şi penta- şi bexationaţi. Alţi acizi su¬ 
periori cu n = 7, 8, 10 şi 12 au fost semnalaţi de M. S c h m i d t (1957). 
S-au descris compuşi chiar cu n ~ 80. 
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Acidul tritionic are structura unui acid tiopirosulfuric (tiodisulfuric). 
Legătura S —S —S nu este liniară. Se poate presupune că ceilalţi acizi 
politionici se formează prin adiţia sulfului la atomul central de sulf. O ast¬ 
fel de legătură trebuie presupusă mai slabă decît legăturile din lanţul de 
sulf. Reacţii de schimb cu sulf radioactiv şi alte considerente resping acea¬ 
stă configuraţie care ar conferi acizilor superiori structuri de tipul : 


/SO,H 

S+-S^ 

x so 3 h 

acid tetratlouic 


S S °3 H 

^S0 3 H 

acid pentatiwoic 


Pare nesigur ca un atom de sulf divalent ca sulful central al tritionatu- 
lui să adiţioneze sulf printr-un dublet. Sulful se poate lega lateral dacă 
atomii de sulf din lanţ sînt mai puţin electronegativi decît cei care se leagă 
lateral. Electronegativitatea atomilor din lanţ depinde de grupele asociate^ 
în politionaţi, atomii de sulf din lanţ trebuie să fie mai electronegativi de¬ 
cît atomii de sulf care se leagă lateral. 

Dintre mecanismele de formare probabile poate fi menţionat cel care 
consideră că în reacţia dintre hidrogenul sulfurat şi dioxidul de sulf rezultă 
ca fază finală sulf, însă intermediar s-ar forma acid sulfoxilic : 


H 2 S0 3 + H 2 S = HjS0 2 + h 2 o + s 

Excesul de acid sulfuros ar reacţiona cu acidul sulfoxilic pentru a forma 
acid tritionic, care cu sulf ar forma acid tetrationic şi pentationic : 


/OII h 2 so 3 .so 3 h 

s<; + = + 2 h 2 o 

■oh n 2 so 3 x so 3 h 

H 2 S 3 0, f S = H 2 s 4 0,; H 2 S 4 0, + S = H 2 S 8 0 6 

Apariţia acidului sulfoxilic ca intermediar în formarea politionaţilor este 
nesigură. A. F a v a şi 1). D i v a (1953) consideră că descompunerea tri- 
tionatului şi tetrationatului se poate explica fără intervenţia acidului 
sulfoxilic. Reacţia depinde de concentraţia ionilor de hidrogen : 

2S 3 0f- + 6HO- = S 2 0|- + 4SOs“ + 3H 2 0 

2S 4 OS“ + 6HO- = 3S 2 0jj“ + 2SO§- + 3H t O 

S-a putut arăta că apar şi alţi produşi în reacţiile de mai sus. în soluţie 
acidă, politionaţii se descompun cu timpul rezultînd acid sulfuric, acid sul¬ 
furos şi sulf : 


ll 2 S 3+n O, = H 2 S 3 0, + ns 
1I 2 S 3 0 6 -f h 2 o = I I 2 S0 4 + h 2 s 2 o 3 
h 2 s 2 o 3 = ii 2 so 3 + s 
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în soluţie alcalină, politionaţii se descompun foarte uşor în tiosulfaţi şi 
sulfiţi : 

2Na 2 S 3 O e + 6NaOH = Na 2 S 2 0 3 + 4Na 2 S0 3 + 3H 2 0 

Preparare. 1. Prin acţiunea unei soluţii de anhidridă sulfurică în di- 
fluordiclormetan răcită la — 78°C asupra unei soluţii eterice a unui sulf an 
H 2 S„ se formează acizi mono şi polisulfan-monosulfonici HS a .S0 3 II 
(HS — S0 3 H =H 2 S 2 0 3 ). Cu exces de trioxid de sulf se formează acizi 
polii ionici. Cel mai stabil este acidul hexationic. Acizii politionici care con¬ 
ţin între şase şi zece atomi de sulf în moleculă nu se obţin decît în 
soluţie. 

H - S„ - H + 2S0 3 = HS0 3 - S n - S0 3 H 

Acizii politionici precipită din soluţia concentrată ca dieteraţi 
H 2 S n+2 0 6 -2(C 2 H 5 ) 2 0. Soluţiile lor, mai stabile, precipită cu amoniacul 
(NH 4 ) 2 S w+2 0 6 iar cu o soluţie alcoolică sau acetică de acetat de potasiu, 
sarea de potasiu : 

H 2 S n+2 0 6 + 2K(CH 3 C0 2 ) = K 2 S b+2 0 6 + 2CH 3 COOH 

Sărurile tratate cu o soluţie eterică de acid clorhidric la —30°C formează 
din nou eteraţi : 

Na 2 S n+2 0 6 + 2HC1 = 2NaCl + Ii 2 S n+2 0 6 

2. Monoclorura de sulf hidrolizează direct sau reacţionează cu sulf iţii, 
acizii sau tiosulfaţii spre a forma acizi politionici (W. S p r i n g —1873, 
A. Debus —1888, E. ÎS o a c k —1925). Ca stadiu primar al hidrolizei 
s-a admis formarea acidului tiosulfuros simetric S 2 (OH) 2 (A. P ava —1951) 
sau acidul tiosulfuros asimetric HSS0 2 H (H. B. van der H e i j d e —1954 : 

S 2 C1 2 + 2H 2 0 = S 2 (OH) 2 + 21 ICI 

Cu acid sulfuros se formează tetrationat şi cu exces de acid sulfuros, tio- 
sulfat şi tritionat (R. K. E r e m e n k o şi A. I. Brodskii —1955) : 

S 2 (OH) 2 + 2H 2 S0 3 = H 2 S 4 0 6 -i- 2H 2 0 
S 4 0§- + HSOr = S 3 0§- + S 2 0§- 4- H+ 

în prezenţa tiosulfatului adăugat sau rezultat mai sus se formează hexa- 
tionat, care cu sulfitul formează pentationat : 

S 2 (OH) 2 + 2H 2 S 2 0 3 = H 2 S t O, + 2H a O 

Folosind diclorura de sulf SC1 2 şi ţinînd seama de hidroliza acesteia s-a 
propus mecanismul (M. B. Goehring —1947) : 

so + h 2 o ^=2 S(OH) a s*+ + 20H- 
S 2 + + 2SO§“ = S 3 Oj“ 

S 2 + + 2S a O§“ = S s O?- 
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S-ar putea obţine pe această cale şi acizi politionici superiori (I. V. 
Yanitskii, E. I. Potsanskas —1953) : 

H 2 s 5 0„ + (n - 5)H 2 S 2 0 3 jh? H 2 S„O e + (n-5)H 2 S0 3 

Formarea acidului sulfoxilic şi a oxidului SO n-au putut fi puse în 
evidenţă. 

3. Eeacţia dintre acidul sulfuros şi hidrogenul sulfurat cu formare de 
acizi politionici are loc numai în prezenţa urmelor de apă. Eeacţia depinde 
de raportul Sll 2 :S0 2 . Mecanismele propuse pentru această reacţie por¬ 
nesc de la ipoteza formării acidului tiosulfuros. H. Stamm şi M. 
G o e h r i n g (1945) atribuie acidului tiosulfuros o structură simetrică, 
iar N. B. van der II e i j d e (1954) o structură asimetrică : 

h 3 s + so 2 s 2 (OH) 2 s)+ + 20H- 

H+ + HS- + S0 3 HSS0 3 H 

Ai'gumentînd apariţia acidului tiosulfuros H. Sta m m şi H. W i n t z e r 
(1938) dau posibilitatea aplicării formării acidului tetrationic : 

S 2 (OH) 3 + 2H 2 S0 3 zzi H 2 S 4 0j + 2H 2 0 

Eeacţiile de formare a sulfului, a acizilor tiosulfuric şi hexationic se pot 
scrie : 


S 2 (OH) 2 + H 2 S = 3S + 2H 2 0 

S + i-isor S 2 0§- + H+ 

S 2 (OH) 2 + 2S 2 0|- + 2H+ 4=2 S s O§-+ 2H 2 0 

De la acizii tetra şi hexationic se formează acizi tri şi pentationic conform 
reacţiilor : 

SjOj- + hsof = s 3 o|- + s 2 o 3 - + 1D 
s 8 oj- + HSOF = s 3 0|- + S 2 0|- + H* 

Se poate admite formarea acidului sulfoxilic ca produs intermediar 
(F. Foen terşi J. J a n i c k i s—1931—1935, M. Go ehri ng—1952): 

H s O + II 2 S 2 0 2 + H 2 S0 3 = 3H 2 S0 2 
S 2 (OH) 2 + H 2 S = S(OH). + h 2 s 2 
S 2 (OH) 3 = S(OH) 2 + s 

Acidul sulfoxilic poate da naştere unui echilibru de tipul : 

S(OH) 2 ;zz? s ! + + 2HO- 

Ionii S 2+ reacţionează cu acidul sulfuros şi tiosulfuric astfel : 

s a + + 2HSor = S 3 Oj- + 2H+ 

S a + + 2S 3 OS- = s 5 oJ- 
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Acidul sulfoxilic se pare că intervine mai ales în cazul unor soluţii neutre. 
Folosind hidrogen sulfurat radioactiv II. B. van der Hei j de (1954) 
a precizat intervenţia acidului sulfoxilic. 

Altă teorie consideră apariţia ca intermediar a hidratului de sulf 
JI 2 H,0. Formarea sulfului şi acizilor politionici s-ar explica prin reacţii de 
tipul : 

8 HS 3 OH 3HS,OH + 5HjO 3 S, + 8 H a O 
HS.OH + H 2 0 = IIOSj-jOH + H 2 S 
HOSj OH + 2SO s H- = 0 3 SS 2 S0|- + 2H,0 

4. O altă serie de reacţii de preparare a acizilor politionici se bazează 
pe oxidarea tiosulfaţilor. Se ştie că în soluţie neutră sau acidă oxigenul şi 
iodul formează cantitativ tetrationat (J. F o r d o s şi A. G e 1 i s —1842) : 

2M 2 S 2 0 3 + I,= 2.MI + m..s 4 o, 

în mediu cu pH mai mare oxidarea poate merge pină la sulfat. Bioxidul 
de plumb reacţionează cu tiosulfatul de plumb în prezenţa acidului sul¬ 
furic şi formează tetrationat : 

2PbS,0 3 + 1‘bOj + 211.30, = PbS,0, + 2PbSO, + 211-0 

La fel Re comportă sărurile de fier (III), cupru (II), ceriu (IV), permanga- 
natul de potasiu în mediu neutru sau acid. Cu clorul, hipocloriţii, cloraţii, 
acidul cloric, peroxidisulfaţii şi acidul cromic se obţine un amestec de sulfat, 
tetrationat şi uneori sulf : 

SjOf- 2s s oi- = 2S0J- -|- S 4 OJ- 

5. Soluţiile de tiosulfaţi sînt descompuse de acizi la pil 4,(i. So¬ 
luţia limpede depune la început sulf, probabil din compuşi inter¬ 
mediari. Această soluţie are acţiune reducătoare, probabil datorită unei 
anhidride tiosulfurice, a unui oxid de sulf sau a unui compus politionic. 
Analizîndu-se amestecul s-au găsit : sulf, sulfit, sulfat, polisulfuri şi acizi 
politionici. Proporţia depinde de concentraţia acidului, temperatură, timp 
de acţiune, prezenţa sau absenţa catalizatorilor (E. H. Riesenfeld 
şi G. S y d o w —1928), raportul HC1 :S 2 0i _ . Drept catalizatori s-au utili¬ 
zat oxizii de arsen, azot, antimoniu, staniu, molibden etc. Lucrînd cu 
sulfit acid de potasiu se obţin numai tritionaţi : 


HjSjOj + IKSOjH = 2I\ 2 S 3 0 8 + 3H 2 0 

La începutul reacţiei cu acizii se obţin politionaţi cu conţinut ridicat de 
sulf, superior lui zece, foarte instabili (A. Kurtenacker şi K. 
M a t e j k a —1936). 

6. Prin hidroliza sulfului se pot obţine direct acizii sulfuric şi pentati- 
onic. Hidroliza polisulfurilor, a tetrasulfurilor de tetraazot HiS 4 , a solu¬ 
ţiilor de sulfiţi sau sulf iţi acizi furnizează politionaţi. 
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Proprietăţi fizice şi chimice. Acizii politionici sînt diacizi puternici. 
Sînt cunoscuţi in soluţie. Stabilitatea lor scade cu concentraţia. Sînt in¬ 
stabili şi în mediu anhidru. 

Una din cele mai vechi ipoteze asupra structurii acizilor politionici 
consideră că ci constau dinlanţuri neramificate (C. \V. Blomstrund- 
1870, 1). I. Mcndcleev —1870) : 

-OjS - S - son ; -Oj.s - S - S - SO;j~ ; 

-O s S - S - S — S - SOa" ; -OjS - S- S- S- S- S0 3 - 

Un mare număr de lucrări asupra preparării şi reacţiilor lor, conchid 
asupra structurii liniare pe care O. Fross (1941—1954) o formulează 
astfel : 

( _2 0 3 SS)(S0j) sau ( _ -’ 0 3 S)(S 2 + )(S 03 “) pentru ionul tritionat 
(0 3 SS)(SS0| - ) sau (~ 2 0 3 S)(S 2+ )(SS0! - ) pentru ionul tetraionat. Cu sulf 
radioactiv 35 S s-au adus argumente în favoarea structurii liniare (E.O. 
P i s c h e t şi W. Hieber —1953). Ipoteza aceasta este în acord cu 
faptul că sulful posedă şase electroni de valenţă şi îşi completează stratul 
cu un dublet : 

:S -I- S: = :S : S: 

Studiul politionaţilor cu raze X confirmă o structură liniară însă neplană. 
In soluţie apoasă, tritionaţii (sărurile acidului tritionic) sînt cele mai in¬ 
stabile. Tetra, penta, hexationaţii se aseamănă mai mult şi sînt mai stabili. 
Aceste soluţii se stabilizează cu diferite substrate (fosfaţi, boraţi etc.) 

Tri şi tetrationaţii se reduc polarografic după mecanismul : 

S 3 Oi -i- 2e = S,0)- -j- SOi" ; S 4 Oe“ -}- 2H.O -f 2c = lHSO-i 

Acizii politionici sînt reducători. Agenţii oxidanţi puternic îi transformă în 
sulfaţi. In mediu acid, la un pil a* iu şi în soluţie foarte alcalină, descom¬ 
punerea acidului tritionic şi a tritionaţilor arc loc după reacţiile : 

H»SjOj = H 2 S0 4 -f S t S0 2 
S 3 oE" + H 2 0 - SOi“ + SjjOj- + 2II+ 

2S 3 ol" + 6HO- = S 2 0|- + 4SO§“ + 3H 2 0 

Tetrationaţii sînt solubili în apă şi stabili. Descompunerea este determi¬ 
nată de ridicarea temperaturii şi de pH : 

2S 4 o!” + 60H- = 3S 2 0§- + 2SO|- + 3H,0 

Cu sulfitul format, tetrationatul reacţionează formînd tritionat şi tiosulfat. 
Ţinînd seama de aceasta se scrie reacţia globală pentru pH 11,5 : 

4S 4 ol“ + 6HO- = 5S a O§- + 2SsOi“ + 3H a O 
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Cînd pH-ul scade peste reacţia de mai sus se poate suprapune şi reacţia 
(2>H 8,9) : 

2S 4 0j- = S.,0|- + S 5 Oif- 
Deci reacţia globală se poate scrie : 

8S,05 - + 6 HO- = 5S 2 0î- + IS 3 O 5 - + 2S s oii~ + 3H.0 

Cind soluţia este neutră, tetrationatul este stabil. Pe baza cercetărilor 
lui O. F o s s se ajunge la concluzia că pentationaţii se descompun la 
pH—4 după reacţia : 

2 s a o« - + 6 no- = 5S 2 oi- + 3 H 2 o 

iar în mediu mai puţin alcalin penta şi hexationaţii se descompun după 
reacţiile (O. F o s s —1943) : 

[S(S 2 0 3 ) 2 1=- + IIO- — [S(S 2 0 3 ) (OH)l- + s 2 0ţ- = [(S 2 0 3 )„1-- + S + OH~ 
ls 2 (s 2 o 3 ) 2 1 2 — + no- [s 2 (s 2 o 3 ) (oii)j- + s.oj- = [S(s 2 o 3 ) 2 ]=- + s + oh- 

Toţi acizii politionici reacţionează cam în acelaşi fel cu clorura mercurului 
(II) : 

2S„05~ + 3IigCI a + 4II 2 0 = HgCl 2 -2HgS + SH+ + 4C1- + ISO;- + (2n - 6 ) S 

Este posibilă titrarea cantitativă a acidului cu hidroxid de potasiu în 
prezenţa fenolftaleinei. (K. R. Yoy —1933). Reacţiile politionaţilor cu 
sulfiţii micşorează gradul politionatului pînă la tritionaţi: 

M 2 SjO e + M 2 S0 3 = M.SjO, + M 2 S 2 0j 
M 2 S s 0 6 + >I 2 S0 3 = m 2 s 4 o 6 + m 2 s 2 o 3 
M 2 S 4 0 6 + M 2 S0 3 = MjSjO, + m 2 s 2 o 3 

în mediu neutru reacţiile sînt cantitative. Cianurile acţionează la rece 
asupra politionaţilor, înlocuindu-se o grupă S 2 0 3 . Reacţiile globale sînt 
(O. Fo s s - 1947) : 

S 3 05~ + CN- f OH- = SOJ- + HSOT + SCN" 

S 4 0o” + CN- 4- OH- =. S,Oi- + CNS- -- HS() 4 “ 

S 5 OJ" + IC.N- + II s O = S.O 5 - + soj- + 2SCX- , 2HCN 

s,o; - + 3CN- + IIO- = S,OJ- + SONS- Iisor 

Azidele reacţionează cu tetrationatul spre a forma tiosulfat şi azot (X. 
H o f m a n-B a n g 1951) : 

s 4 o;- + 2x 3 - = 2S 2 0ţ- + 3N 2 
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Reacţiile politionaţilor cu sulfurile slut lente cu tritionatul şi rapide eu 
ceilalţi. 

Politionaţ.ii se transformă în tiosulfaţi şi sulf : 

S 3 05” + S 2 - = 2S 2 05" 

Mecanismul acestor reacţii a fost amplu studiat (O. 1' o s s, M. B. G o e- 
hri ng, Oh. J. Nansen, P. l'oerster etc.). 

l’e baza liidrolizei în mediu slab acid sau alcalin se admite că tritio- 
naţii au formula (S0 3 ) (S 2 Oi“). In reacţiile cu cianura, sulfitul şi ionii de 
etibrantaţi, ionul tetrationat S 4 01~ se comportă ca şi cînd ar avea formula 
(0 3 S 2 ) (8,01"). în reacţiile lor cu piperidina şi ionii de hidroxid ca şi în 
rearanjările in tritionaţi şi pentationaţi, tetrationaţii se comportă ca şi 
cînd ar fi compuşi din(0 3 S 2- ) (S 2+ ) (S 2 0 3 “). Renta şi hexationaţii sedescom- 
pun corespunzător formulei (0 3 S|“) (S 2+ ) (1 sau 2) (S 2 0 2- ) înreacţiile cu 
cianurile, sulfaţii şi cu cantităţi mici de dietilditiocarbonat. 

Acidul tritionic şi tritionaţii. Acidul tritionic H 2 S 3 0 6 nu 
a putut fi izolat. Există în soluţie cînd se descompune o sare cu acizi perclo- 
ric, tartric sau fluorosilicic. M. S c li m i d t (1957) a obţinut acidul anhi- 
dru în mediu eteric prin acţiunea trioxidului de sulf asupra unei soluţii 
eterice de acid tiosnlfuric : 


H 2 S 2 0 3 -f- S0 3 = h 2 s 3 o # 

Ch. Langlois (1840) a preparat tritionatul de potasiu prin reacţia 
dintre sulf şi sulfit acid de potasiu la 50—60°C. Amestecul de sulfat şi tri- 
tionat se separă prin cristalizare. G. Cliancel şi E. Deacon (1863) 
au saturat cu dioxid de sulf un amestec de sulfura şi sulfit acid : 


4KHS0 3 + I\ 2 S + 4S0 2 = 3K 2 S 3 0 # + 2H 2 0 

Mai uşor se poate prepara din tiosulfat, sulfit acid şi dioxid de sulf în pre¬ 
zenţa unei mici cantităţi de arsenit de sodiu (C. J. H a n s e n - 1033): 


Na 2 S 2 0 3 + 2NaHS0 3 + 2S0 2 = 2Na 2 S 3 0, + II 2 0 

Tritionaţii se mai formează prin descompunerea tiosulfatului de argint 
şi potasiu în soluţie apoasă şi sub influenţa căldurii : 


w 2 o x 


,OK 

SAg 


= Ag 2 S + K 8 S 3 O, 


/SAg 

X OK 


Tiosulfatul alcalin poate fi oxidat cu apă oxigenată sau cu sulfit acid: 
4N T a 2 S 2 0 3 + 8II 2 0 2 = 2Na 2 S 3 0, + 2Na 2 S0 4 + 8H 2 0 
H 2 S 2 0 3 + 4KHS0 3 = 2K 2 S 3 0, + 3H 2 0 
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Prin acţiunea percloraţilor de litiu, magneziu, calciu sau a fluorosilica- 
ţilor sau tartraţilor de mangan, cobalt, nichel şi zinc asupra tritionatului 
de potasiu se obţin tritionaţii metalelor respective, cristalizaţi cu un număr 
oarecare de molecule de apă. 

Proprietăţi. Tritionaţii sînt substanţe solide higroscopice care pot 
fi conservate numai în absenţa umidităţii. Ei sînt solubili în apă. Tritio- 
natul de litiu este solubil în alcooli, cetone, esteri. Spectrul Raman al tri¬ 
tionatului de potasiu este compatibil cu o structură liniară (H. Gerding 
şi K. E r i k s — 1950). Structura tritionatului de potasiu a fost determi¬ 
nată cu raze X. Atomii de sulf externi se găsesc în centrul unor tetraedri 
formaţi de atomul de sulf central şi de atomii de oxigen (W. H. Z a c li a r i- 
a sen—1934). Unghiul format de cei trei atomi de sulf este 103°. 



Acidul tritionie este un reducător energic. Tritionaţii sini uşor oxidabili 
în soluţie. Tritionaţii se descompun rapid în apă dînd tiosulfat şi sulfat : 

s 3 oij - + h 2 o = s 2 og- + SOj- + 211 - 

în prezenţa carbonaţilor acizi, iodul îi oxidează complet după reacţia : 

Na 2 S 3 O e + I 2 + 2H 2 0 = 2NaIJS0 4 + 2HI + S 

Cu sărurile de cupru divalent, tritionaţii reacţionează lent astfel: 

S 3 Oo“ ?- Cu 2 + -i- 2H s O = CuS + 21ISO4" 211 

Acidul tetrationic şi tetratio n a ţ i i. Acidul tetra - 
tionic a fost descoperit de J. For dos şi A. G 6 li 8 în anul 1843. 
M. Schmidt l-a obţinut (1957) anhidru tratînd o soluţie eterică de 
acid disulfanmonoxulfonic cu un exces de trioxid de sulf : 

n 2 s 3 o 3 + so 3 = ii.,s 4 o 6 

Acidul tetrationic I1 2 S 4 0 6 nu este cunoscut decît în soluţie. Sărurile aci¬ 
dului tetrationic, tetraionaţii, se prepară oxidînd tiosulfaţii cu halogeni, 
oxizi ca dioxidul de plumb, compuşi de fier (III), cupru (II), ceriu (IV), 
clor, hipocloriţi, cloraţi, acid doric, peroxidisulfaţi, acid eromic. Cele 
mai bune rezultate le dă iodul şi mai ales sărurile de cupru divalent: 

2K 2 S a 0 3 + 1 2 = 2KI + K 2 S 4 0 6 
3N T a 2 S 2 0 3 + 2CuS0 4 = Cu 2 S a 0 3 + 2Na 2 S0 4 -f Na 2 S 4 () g 



SULFUL 


475 


După filtrarea tiosulfatului de cupru (I) şi evaporarea filtratului sub pre¬ 
siune redusă, cea mai mare parte din sulfat se separă ca sare Glauber. 
Tetrationatul precipită la adăugarea acetatului de potasiu. Prin metode 
asemănătoare se obţine tetrationatul de bariu care cu acid sulfuric for¬ 
mează sulfat de bariu şi acid tetrationic. Sarea de plumb se obţine şi ea 
uşor : 

2PbS,0 3 + I 2 = Pbl 2 + PbS 4 0, 

PbS 4 0, + M 8 S = II 2 S 4 0 # -+- PbS 

Tetrationatul de potasiu precipită aproape pur. Cu tiosulfat de bariu se obţine 
un compus foarte pur BaS 4 0 6 -2H 2 0 Proprietăţile oxidante ale sărurilor 
de fier (III) sînt suficiente pentru a transforma tiosulfaţii în tetrationaţi : 

[Fe(S a 0 3 ) 2 ]“ + Fc 3 + = 2Fe a+ + S.oî - 

Tetrationatul de potasiu se formează şi prin oxidarea tiosulfatului cu 
molibdat la pil 1. S-a sugerat mecanismul (D. V. B. E a o şi S. P ani — 
1950): 

Mo05- -r 4H+ = M0O5+ + 2H,0; MoOŞ+ + S 2 Os- = MoOŞ+ + l/2S 4 0g" 

Prin dublu schimb între tetrationatul de potasiu şi fluorosilicaţii, tartraţii 
sau percloraţii unor metale grele se obţin tetrationaţii metalelor respective. 

Proprietăţi. Soluţiile care conţin acid tetrationic se descompun la 
■concentrare : 


h 2 s 4 o 4 = h 2 so 4 + so 2 -j- 2S 

In mediu alcalin, tetrationaţii se descompun conform reacţiei : 

2H 2 S 4 0, + lONaOH = 3Na 2 S 2 0 3 + 2Na 2 S0 3 + 7II a O 

Tetrationaţii de sodiu şi potasiu sînt solubili în apă. In general, tetratio¬ 
naţii sînt solubili în dizolvanţi organici. în stare solidă se descompun 
uşor tetrationaţii metalelor grele care sînt higroscopici. In soluţie, tetra¬ 
tionaţii sînt cei mai stabili politionaţi. Eidicarea temperaturii grăbeşte 
descompunerea. Importante din punct de vedere analitic sînt reacţiile 
cu clorura de mercur (II), azotatul de argint şi triclorura de antimoniu. 
Eefracţia moleculară este în acord cu formula liniară“0 3 S — S — S —SO 3. 
Spectrul Barnan este în acord cu o structură liniară. Determinările de raze 
X (O. F o s s—1952) arată şi ele existenţa unor lanţuri neramificate. 

Acidul pe nt at ionic .ş* i pen talion aţii. Acidul penta- 
tionic a fost descoperit de H. Wackenroder în anul 1845. Se poate 
obţine direct în soluţie apoasă prin reacţia lui J. Dai ton (1812): 

5H 2 S + 5SO., = H 2 s 5 0 6 -f 5S + 4H 2 0 

Se barbotează hidrogen sulfurat şi un exces de dioxid de sulf într-o soluţie 
alcalină. Cînd raportul H 2 S : S0 2 = 1 :1 predomină acidul pentationie. 
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Acidul liber a putut fi obţinut în eter prin metoda lui M. Sch m i d t 
(1957): 

HS 3 - S0 3 H + S0 3 = H&O, 

O metodă bună pentru prepararea pentationatului de sodiu constă în 
tratarea unei soluţii răcită la — 10°C de Xa 2 S 2 0 3 în H 2 0 la care se adaugă 
Na 3 As0 3 într-o soluţie de HC1 (d 1,18). Se filtrează imediat clorura de sodiu 
formată şi a doua sulfura de arsen (III). Se evaporă soluţia la 40°C şi se filtrea¬ 
ză clorura de sodiu pînă densitatea devine 1,6. La rece se separă pentationa- 
tul de sodiu (H. Stamm, O. Seipold, M. B. Goehrin g—1941). 
Pentru raportul HC1: S 2 Oi“= 1,8, pentationatul este aproape pur. Penta- 
tionatul de sodiu preparat cu sulf radioactiv din Xa 2 * S şi trioxid de sulf 
conţine atomi de sulf activi în centrul lanţului OaS^S^SSOg, pe cînd 
sulful terminal este inactiv. Lichidul Wackenroder separă prin tratare 
cu acetat de sodiu sau potasiu la concentrarea soluţiei tetra sau pentatio¬ 
natul respectiv. Prin fio tare cu un amestec de xilen şi bromoform, tetratio- 
natul se depune, pe cînd pentationatul se separă la suprafaţă. Prin dublu 
schimb, utilizînd percloraţi, tartraţi sau fluorosilicaţi, se pot obţine alţi 
pentationaţi (Co, Ni, Zn, Mn, Ca, Bi, Li, Mg, Cu) 

Proprietăţi. Prin ridicarea temperaturii, acidul pentationic se descom¬ 
pune : 

h 2 s 5 o 6 = h 2 so 4 + so 2 + 3S 

în soluţie alcalină, acidul pentationic se descompune conform reacţiei: 

2H 2 S,0 6 + lOXaOH = 5Na 2 S 2 0 3 + 7H 2 0 

Pentationaţii sînt solubili în apă şi în dizolvanţi organici cu o uşoară des¬ 
compunere. Reacţionează specific cu clorura de mercur (II). în prezenţă 
de amoniac eliberează sulf. Cu cianura de mercur (II) amoniacală şi cu 
azotatul de argint amoniacal formează precipitate brune. 

Spectrul Raman al pentationatului de potasiu indică o structură 
liniară. Au fost studiaţi cu raze X pentationatul de bariu dihidratat şi cel 
de cesiu. Sînt indicate structuri liniare neplane (O .F o s s şi O. T j o m s- 
1 a n d — 1955—1956). Pentationatul de bariu cristalizează în sistemul 
ortorombic. 

Acidul hexationic şi hexatio naţii. Debuşa sem¬ 
nalat în anul 1888 existenţa hexationatului de potasiu, însă compusul 
nu a putut fi preparat decît în anul 1928 (E. W e i t z şi F. A c h t e n- 
b e r g) prin oxidarea tiosulfatului de sodiu în mediu acid cu azotit de 
potasiu. Ca produşi principali se formează tetra şi hexationat: 

4KNO a + 7K 2 S 2 0 3 + 10HC1 = 2K,S0 4 + 2K 2 S 6 0 6 + 4X0 + 10 KC1 + 5H 2 0 
Acidul hexationic se formează în reacţia : 


3H 2 S 2 0 3 -I- H 2 S = II 2 S 6 O e + S + 3H 2 0 
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Ca mecanism (le formare a acidului hexationic se admit reacţiile (I. V. 
Y a n i t s k i i şi I. ît. Valanchunas — 1953—1955) : 

2H 2 S0 3 + IţS = HjSjOj + S + 2H a O 
H 2 S s 0 2 + 2H,S 2 0 3 = H 2 S,0, + 2H.0 

M. S c li m i d t (1957) l-a obţinut în eter prin metoda indicată mai sus. 
Pare a fi un acid stabil şi tare. Deplasează acidul cianhidric din sărurile 
sale, eu o soluţie de Na 2 S 2 0 3 în apă. 

Hexationatul de sodiu se prepară tratînd o soluţie normală de Na 2 HAs0 3 
cu o soluţie de Ha 2 S 2 0 3 . La adăugarea de acid clorhidric concentrat şi 
rece (în raport HC1 : Sa 2 8 2 0 3 = 5), se obţine pentationat şi hexationat 
de sodiu. Pentationatul de sodiu cristalizează intîi. Prin dublu schimb 
s-au preparat şi alţi hexationaţi (Li 2 S 6 0 6 .2H„0, JlgS 6 0 6 .4H 2 0, CaS 6 0 6 . 
.2H 2 0, J3aS 6 0 6 .2H 2 0 etc.). Hexationatul de potasiu reacţionează cu 
sărurile metalice analog altor politionaţi. 

Determinare. Metodele de analiză se bazează pe reacţiile politionaţilor 
cu sulfiţii, cianurile şi sulfurile, care deşi generale sînt diferenţiate. Pentru 
determinarea sumei politionaţilor se foloseşte clorura de mercur (II), 
însă trebuie Îndepărtaţi tiosulfaţii şi sulfurile (E. J a y — 1953) : 

3HgCI 3 + 2S x Oî“ + 4H.O = HgCl 2 - 2HgS + 4SOj- + (2x-6)S 4- 4C1" + 8H+ 

M. B. G o e h r i n g şi U. P e 1 d m a n n şiW. Helbing (1949) deter¬ 
mină politionaţii în prezenţă tratînd fracţiuni egale din soluţie cu sulfit 
de sodiu, cu cianură de potasiu şi cu o soluţie alcalină de disulfură de diso- 
diu, dozînd de fiecare dată tiosulfatuî rezultat. Prima reacţie furnizează 
un mol de tretrationat, 1/2 mol de pentationat şi 1/3 mol de hexationat, 
a doua un mol din oricare politionat etc. Pe astfel de raţionamente se face 
calculul care dă procentul de politionaţi. Intrucît prin titrarea cu iod a 
tetral ionatului, pentationatului şi hexationatului se obţin 1,2 sau 3 mol de 
tiosulfat, înseamnă că probe pure pot fi estimate şi identificate prin 
această reacţie: 

Sfii- + 9H.0 = S.05- + 2SOJ- + 6H 3 0+ + 2c 

Acizi tio ni ci superiori. Prin acţiunea trioxidului de sulf 
asupra unui acid sulfan-monosulfonie în soluţie eterică M. Schmidta 
preparat nu numai acizii tri, tetra, ponta şi hexationici ci şi acidul liepta- 
tionic : 

n 2 s 6 o 2 + so 2 = n 2 s 7 o. 

Pe de altă jjarte oxidarea cu iod a acizilor sulfan-monosulfonici conduce la 
acizi octo, deca şi dodecationici (M. 8 c h m i d t—1957) : 

2H 2 S„0 3 + I 2 = H 2 S 2 „0, + 2HI 

S-a putut prepara octotionatul de potasiu tratînd H 2 S 4 0„. 2Et 2 0 cu o 
soluţie de iod şi iodură de potasiu în acid acetic. Produşii de descompunere 
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sînt separaţi prin adaos de alcool şi centrifugare. Filtratul diluat cu o solu¬ 
ţie alcoolică de acid acetic formează un precipitat aproape pur. 

Decationatul de potasiu se obţine tratînd soluţia alcoolică de H 2 S 6 0 6 
cu o soluţie alcalină concentrată de iod şi adăugind o soluţie de acetat de 
potasiu. Produsul este de puritate 80—90% (M.Schmid t—1957). Aceşti 
compuşi se descompun lent în apă şi uşor în prezenţa bazelor. 

Peroxizii şi pcroxiaeizii sulfului. Fr. F i c h t e r (1920) a semnalat 
existenţa tetraoxidului de sulf. R.Schwartz şi H. A c li e n b a c k 
(1934) au preparat un produs alb cu formula S0 4 prin descărcări electrice 
în dioxid de sulf şi oxigen. Se lucrează la presiune joasă (0,5 mm Hg şi 
în raport S0 2 : 0 2 = 1 : 10) şi se condensează produsul cu aer lichid. 
Prin distilare la —30°C în curent de oxigen se elimină dioxidul de sulf şi 
oxigenul ozonizat. Se obţine un compus solid alb care se topeşte între 
0 şi 3°C, descompunîndu-se întîi în heptaoxid de disulf şi oxigen, apoi 
S 2 0 7 se descompune în trioxid de sulf şi oxigen 2S0 3 + l/20 2 . 

J. B. Martinez şi B. E. E i o s (1949) admit că se formează prin 
descărcări oscilante de înaltă frecvenţă între un electrod de platină şi un 
altul circular de platină sau aluminiu într-o soluţie de sulfat de mangan 
(II) în acid sulfuric. 

Cu apa formează acid peroxodisulfuric. Nu formează cu apa acid mono- 
peroxosulf uric. 

B; F i e h t. e r şi M. M a r i t z (1939) îl consideră un amestec de tetra- 
oxid şi trioxid în proporţie 3S0 4 + S0 3 (S 4 0 15 ) sau chiar mai bogat în oxi¬ 
gen. Masa moleculară determinată crioscopic în acid sulfuric anhidru con¬ 
duce la formula S0 4 . Compusul oxidează manganul divalent la heptava- 
lent, cuprul divalent la trivalent, anilina la nitrobenzen ca urmare probabil 
a formării oxigenului atomic în procesul de descompunere. 

Oxidarea manganului la mangan heptavalent implică formarea tetra¬ 
oxidului sau a unui compus chiar mai bogat în oxigen : 

2Mn 2 i- + 5S0 4 + 8H 2 0 = 2HMn0 4 -|- 5H 2 S0 4 + II1+ 

Anilină dizolvată în benzen este transformată în nitrobenzen : 

C 6 H 5 NH 2 + 3S0 4 = C 6 H 5 N0 2 + 2S0 3 + H 2 S0 4 

U. Wannagat şi G. M e n n i c k e n (1952) admit că prin descăr¬ 
cări electrice se formează lieptaoxidul de disulf S 2 0 7 , care se comportă ca 
anhidrida acidului H 2 S 2 O g . Aceasta rezultă şi din acţiunea sa asupra iodu¬ 
ri de potasiu, trioxidului de diarsen şi hidroxidului de bariu. Cu apa for¬ 
mează acidul peroxodisulfuric, deci este o anhidridă şi de asemenea un 
oxidant energic. 

Eeluînd experienţele de mai sus, J. E. M a i s i n în anul 1928 a obţi¬ 
nut un compus căruia i-a atribuit formula S 3 0 n (S 2 0 7 + S0 4 ) conside- 
rîndu-1 ca o anhidridă mixtă a acizilor monoperoxosulfuric şi peroxo¬ 
disulfuric. 
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Se dizolvă în acid sulfuric concentrat. Formează o coloraţie galbenă 
roşie cu ionii de titan şi oxidează lent manganul divalent la heptavalent 
în soluţie acidă. Precipită dioxidul de plumb din soluţia de ioni de Pb* + . 

I s-a atribuit structura (S0 2 00S0 2 0) X . Astăzi se admite că prin des¬ 
cărcări electrice în amestecul de dioxid de sulf şi oxigen sau trioxid de sulf 
şi oxigen iau naştere oxizi cu compoziţie variată. Cei de formulă SO < 3.07 
dau la hidroliză acid monoperoxosulfuric şi acid sulfuric şi cei de formulă 
S0 8 5 (S 2 0 7 ) dau acid peroxodisulfuric. 

Acidul monoperoxosulfuric. A fost descoperit de li. 
Caro (1808), care a studiat acţiunea acidului sulfuric asupra peroxodi- 
suitaţilor, la 0°C pe gheaţa pulverizată : 

k 2 s 2 o 8 -f h 2 so 4 = h 2 s 2 o 8 + k 2 so 4 
h 2 s 2 o 8 + h 2 o = h 2 so 4 + h 2 so 6 

Se poate prepara prin acţiunea apei oxigenate asupra acidului clorosulfo- 
nic sau peroxodisulfuric (J. D’ A n s şi W. F r i e d e r i c h—1910) : 

.Ci .o 2 ii 

so 2 <; -4- h 2 o 2 = S0 2 <; + HCl 

x OH x OH 

II 2 S 2 0 8 + II 2 0 2 = 2II 2 S0 6 

Se mai poate obţine prin adiţia trioxidului de sulf la apă oxigenată con¬ 
centrată : 


so 3 + n 2 o 2 = h 2 so 6 

A fost obţinut amestecat cu acid peroxodisulfuric prin electroliza acidului 
sulfuric cu un curent alternativ, la care se suprapune un curent continuu 
(A. K 1 e m e n c z —1939). 

Proprietăţi. A. v o n B ae y e r şi V. V i 11 i g e r (1901) au admis for¬ 
mula H 2 S0 5 . R. Wi llstăter şi Hauenstein l-au considerat un 
acid sulfonat al apei oxigenate 110 2 S0 3 11. O asemenea structură este 
confirmată de reacţia între clorura de benzoil C 6 H 5 COCl şi clorura de 
benzen-sulfonil cu peroxomonosulfatul de potasiu care conduce la 
C 6 H 6 CO — O z — S0 3 K şi C 6 H 5 S0 2 — 0 2 — S0 3 K, ceea ce demonstrează 
formula lui A. v o n Baeyer şi V. Villige r. în soluţie alcalină prima 
sare se hidrolizează în benzoat şi sarea acidului lui Caro, iar în soluţie 
acidă se separă grupa SO s K şi se obţine acid perbenzoic. 

Acidul monoperoxosulfuric este un compus cristalin cu punct de topire 
45°C, higroscopic şi solubil în alcool, eter, anhidridă şi acid acetic. Este 
puţin stabil în stare anhidră. Spectrul Kaman nu indică legături S—Ii 
ci O—H (A. S i m o n şi G. K r a t z s c h —1932). Reacţionează cu acidul 
clorosulfonic formînd acid peroxodisulfuric : 


H 2 S0 5 + S0 2 CI(0II) = h 2 s 2 o 8 + MCI 
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In soluţie se descompune în oxigen şi acid sulfuric, mai ales în prezenţa 
urmelor de metale şi a platinei coloidale. in mediu sulfuric, acidul lui Caro 
hidrolizea: ă în apă oxigenată şi acid sulfuric: 

h 2 so 6 + h 2 o = h 2 o 2 + h,so 4 

Este un acid dibazic. S-au obţinut săruri de tipul j\I 2 S0 5 . A doua constantă 
de disociere are valoarea K u = 4-IO -10 . Acidul monoperoxosulfuric 
acţionează mai puternic decît apa oxigenată şi acidul peroxodisulfuric. 
Pune în libertate iodul din ioduri, oxidează sărurile de fier (II) la săruri 
de fier (III) : 

H 2 S0 5 + 2KI = k 2 so 4 + I 2 + II 2 0 

Monoperoxosulfaţii transformă la cald anilina în nitrobenzen. Sarea de 
jiotasiu este foarte solubilă. în general, monoperoxosulfaţii sînt puţin 
stabili. Spre deosebire de acidul sulfuric formează o sare de bariu şi una de 
plumb, solubile. 

Determinare. Acidul lui Caro poate fi determinat în prezenţa apei 
oxigenate pe baza oxidării bromurilor la brom în mediu de acid sulfuric 
sau titrîndu-1 potenţiometric cu o soluţie de arsenit in prezenţa unei urme 
de iodură drept catalizator în acelaşi mediu. A. Eius şiC. Zulueta 
(1948, 1950) determină apa oxigenată cu permanganat, apoi în altă probă 
apa oxigenată şi acidul lui Caro cu tiosulfat de sodiu şi iodură de potasiu. 
Acidul lui Caro se determină prin diferenţă. E.Pungor, E. Scliulek 
şiJ. Trompler (1954) au instituit o metodă bazată pe viteza de reacţie 
cu sulfocianură de potasiu. Tiocianaţii reacţionează cu acidul monoperoxo- 
sulfuric şi apa oxigenată în prezenţa molibdatului de amoniu, însă în ace¬ 
leaşi condiţii acidul peroxodisulfuric nu reacţionează. 

Acidul peroxodisulfuric. M. Berthelot (1878) a 
considerat heptaoxidul de disulf ca anhidrida acidului peroxodisulfuric. 
W. C. Bray a numit sărurile sale peroxodisulfaţi sau peroxosulfaţi. 
în urma interpretării datelor de conduct ibilitate, H. Marshall (1891) 
a acceptat formula 1I 2 S 2 0 8 pe care P. G. MelikoffşiL. Pissarjew- 
sky (1898) au reprezentat-o astfel: H00 2 S0.0S0 2 0H. 

Preparare şi formare. Acidul peroxodisulfuric se poate obţine în stare 
cristalină prin acţiunea acidului clorosulfonic asupra apei oxigenate : 

XI /0,H 

so,<; + n,o, = so„^ + HCl 

" x OH ' ■ ' x OH 

X 2 H ci 

S0 2 <^ + S0 2 ^ = H 2 S,Og + HCl 

'OH 'OH 

Acidul clorhidrie se extrage la trompă. 

Se obţine alături de acidul monoperoxosulfuric prin acţiunea apei 
oxigenate asupra anhidridei sulfurice, sulfaţilor sau acidului sulfuric. 
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l’ei'oxodisu It'aţii se obţin prin acţiunea fluorului asupra sulfaţilor acizi 
sau a sulfaţilor în prezenţa acidului fluorliidrie la sec sau in soluţie 
(F r. F i o h t e r 1920-1927) 

.OH .OF.H . OF 

SOA + F„ = S0 2 d = HF + soa 

'OM 'OM 'OM 

,OF O-O-SO.-OM 

SO,< + HMSO,=SO/ + HF 

'OM 'OM 

Practic acidul peroxodisulfuric şi sărurile sale se prepară prin electroliză. 
Posibilitatea preparării acidului peroxodisulfuric prin electroliza acidului 
sulfuric a fost întrevăzută de M. Bertlielot (1878) şi realizată de 
K. E.1 b s şi Scltoenlier (1895). Experienţa arată că acidul peroxo¬ 
disulfuric se formează la densităţi mari de curent realizate prin adiţie de 
acid clorhidric, acid fluorhidric, cianuri simple şi complexe, sulfiţi alcalini, 
de aluminiu şi magneziu la temperatură joasă. Acidul monoperoxosulfurie 
se formează la temperatură mai înaltă şi la concentraţie mai mare a acidu¬ 
lui sulfuric. Se adaugă reducători ca hidrogen sulfurat şi dioxid de sulf 
pentru a împiedica formarea acidului monoperoxosulfurie. Se lucrează cu 
diafragmă pentru a împiedica difuziunea hidrogenului (care poate apare 
la catod) sau cu diafragme catodice superficiale (sulfat de cobalt, aluminiu 
ete.). După ipoteza lui E. A. E f i m o v şi 17. A. Izgaryshev(1956) meca¬ 
nismul de oxidare constă în descărcarea a doi ioni HSOr la anod şi dimeri- 
zarea lor : 

2HSOr + 2e = 2HS0 4 ; 2HSO, = H 2 S 2 0 8 

Peroxodisulfaţii se obţin industrial prin 
electroliza sulfaţilor. X.A. Izgaryshev 
(1950) arată că cel mai bun randament se 
obţine cu sulfat de amoniu şi apoi dc 
potasiu. Prezenţa ionilor F“ ridică randa¬ 
mentul. Practic se folosesc sulfaţi de a- 
moniu şi de sodiu, fiind mai solubili. Com¬ 
partimentul anodic este aproape saturat 
de sare. Trebuie evitat un exces de acid 
în spaţiul anodic pentru a împiedica for¬ 
marea acidului lui Caro. Electrozii trebuie 
răciţi. Folosirea diafragmelor este con¬ 
troversată. Ariditatea se reglează cu acid 
sulfuric sau sulfat acid. Electroliza se 
efectuează intr-un vas poros (fig. 159). Polul pozitiv constă dintr-un 
fir de platină şi cel negativ dintr-o ţeavă de plumb răcită în exterior de 
un curent de apă rece (T. Shibasaki, T. O t a k i —1956). Peroxodi- 
sulfatul de potasiu insolubil care se formează pe firul de platină se de- 
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pune pe fund. Se lucrează cu o densitate de curent de 5—10 A/cm 2 . 
Formarea ionilor S 2 Of _ se poate scrie : 

2SOJ- = S 2 Og" 4- 2e E 0 = - 2,01 V 

Potenţialul redox al acestui sistem este foarte mare .şi dacă nu se lucrează 
cu o mare densitate de curent şi în solţuie diluată se degajă numai oxigen. 

Procedeul Weissenstein se bazează pe metoda electrolitică elaborată 
de G. Teichner în anul 1905. Prin electroliza sulfatului acid de sodiu 
se obţine peroxodisulfat de sodiu care precipită : 

2NaHS0 4 = NajSoOg + 2H+ + 2e 

Prin electroliza 11 2 S0 4 4X în prezenţa sulfatului de amoniu saturat se obţi¬ 
ne peroxodisulfat de amoniu. 

Proprietăţi fizice. Acidul peroxodisulfuric este o substanţă solidă 
cristalină care se topeşte la (>5°C cu descompunere. Se dizolvă în apă cu 
descompunere: 

H 2 S a 0 8 4- HjO = ILS0 4 4 - ILS0 6 

Se dizolvă în alcool şi este puţin solubil în eter cu care formează ILSAV 
•2C 4 H 10 O. Poate fi neutralizat cu amoniac. Studiul cu raze X al peroxo- 
disulfaţilor de amoniu şi cesiu arată că grupa S 2 0 8 constă din două tetra- 
edre cu atomi de sulf în centru şi atomi de oxigen în vîrfuri. Cele două 
tetraedre sînt legate printr-un vîrf. Distanţa O—O este 1,40 Ă şi S—O 
este 1,50 A. Potenţialul redox al ionului S 2 Os“ este 2,01 V. Valoarea sa 
creşte în mediu neutru sau slab acid. 

Proprietăţi chimice. Acidul anhidru este stabil. La cald se descom¬ 
pune în sulfat, si oxigen. în prezenţa apei descompunerea trece prin aci¬ 
dul lui Caro mai instabil, care produce apă oxigenată prin hidroliză în 
mediu acid : 

IlaSoOg 4- H a O --- H 2 SO s 4 H 2 S0 4 
II 2 SO & 4- II 2 0 = Il 2 0 2 4- Ii 2 S0 4 
I1 2 0 2 =- II 2 0 4- 1/2 0 2 

Formula sărurilor este M»S 2 0 8 . Cea mai mare parte a peroxodisul- 
faţilor sînt solubili şi nu se pot prepara prin electroliză. Sărurile alca¬ 
line sînt stabile. Peroxodisulfatul de amoniu începe să se descompună ia 
180° C, iar cel de potasiu la 195° C. Descompunerea în mediu apos are 
loc cu formare de sulfat acid şi oxigen: 

K 2 S 2 0 8 4- II 2 0 = 2KIIS0 4 l/20 2 

şi este influenţată de temperatură, catalizatori pozitivi (H + , OH - , NO ; r 
etc.) şi negativi (K + , Xa + , SOf“ etc.). 

Acidul peroxodisulfuric şi sărurile sale sînt oxidanţi mai puţin activi 
decît apa oxigenată şi acidul lui Caro. Astfel, acidul peroxodisulfuric atacă 
greu o soluţie de acid sulfuros pe care ceilalţi o atacă uşor. în mediu 
acid, acţiunea oxidantă este mai puternică. Spre deosebire de apa oxi- 



SULFUL 


483 


genată, permanganaţii metalelor alcaline nu sînt reduşi de peroxodi- 
sulfaţi. Ei oxidează sărurile de mangan (II) la permanganat în prezenţa 
ionilor Ag + drept catalizatori (Y.K. Gupta şiS.Ghosh —1958) : 

Ag"f* 

2.\InS0 4 + 5(NH 4 ),S»0, + 8H s O-»]2HMn0 4 + 5(NH 4 ) s S0 4 + 7H s S0 4 

Viteza de oxidare a iodurilor, care este influenţată de pH şi catalizatori 
a fost amplu studiată. Tiosulfaţii sînt oxidaţi la tetrationaţi. în mediu 
alcalin, iodaţii sînt oxidaţi la periodaţi şi acidul arsenios la acid arsenic. 

Peroxodisulfaţii dizolvă o serie de metale transformîndu-le în sul¬ 
faţi (Pe, Zn, Cd, Mg, Co, Cu, Al, Be, Hg). Argintul este transformat în- 
tr-un oxid negru intermediar între Ag 2 0 2 şi Ag 3 0 4 , iar în prezenţa gela¬ 
tinei este simplu dizolvat. Şi sărurile solubile de argint sînt transformate 
în peroxizi. în prezenţa acestor săruri, peroxodisulfaţii oxidează energic 
amoniacul la azot, sărurile de mangan divalent la permanganat, sărurile 
de crom (III) la dicromaţi: 

SSjOj- + 2Cr 3+ + 711,0 = csoî" + 14H+ + Cr s O?- 
3S 2 o;- -r 2NHj = 6SOj- + N, + 6H+ 

ionii de ceriu (II) sînt oxidaţi şi ei în prezenţa sărurilor de argint. Peroxo- 
disulfaţii pot fi folosiţi la oxidarea ionilor Ni 2+ , Pe 2+ şi Co 2+ : 

(ÎFcS0 4 + 3(NH 4 ) j S,O s = 3Fc 2 (S0 4 ) 4 + 3(NII 4 ) 2 S0 4 

Uupă Don M . Y o s t (1926), argintul se oxidează la ion trivalent 
şi reacţionează cu substanţa ce urmează să fie oxidată, reducîndu-se 
la ion monovalent: 


A 8! (0H). i ;+ 


AH = HjO + Ag 2 


/ 

\ 


OII 

A 


,OIl .0-0S0 3 M 

Ag 2 < + M.S.O, - Ag/ + MHSO. 

A A a a 


.O-OSOjM 

AgjC; + H„0 ■. Agj(OI-I) a + AOSOjM 

Aa 


rapidă 


lentă 


rapidă 


Compusul A0S0 3 M produce produşii definitivi de oxidare. în absenţa 
catalizatorilor (Ag+) reacţia cu apa oxigenată este lentă : 

K a S s O, + H 2 Oj = K,SO t + H,S0 4 + O. 

Peroxodisulfaţii oxidează alcoolul la aldehidă, anilina la negru de anilină, 
fenolii la polifcnoli, hidrocarburile benzenice la derivaţi de la difenil. 

Recunoaştere şi determinare. Spre deosebire de apa oxigenată, acidul 
peroxodisulfuric, peroxodisulfaţii şi acidul lui Caro nu reacţionează cu 
acidul permanganic, cu sărurile de ceriu, acidul dicromic şi cu sulfatul 
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de titan. Acidul peroxodisulfuric şi apa oxigenată nu separă imediat 
iodul din soluţie de iodură de potasiu şi nu trece anilina în nitrobenzon 
aşa cum fac acidul lui Caro şi ceilalţi peroxodisulfaţi. Cu hexametilentetra- 
mină formează cristale prismatice birefringente de compoziţie Ag 2 S 2 0 8 - 
• 2C 6 H 12 X 4 -2H 2 0. Pentru dozare se poate folosi iodura de potasiu (F . 
L a s k a — 1937) : 

2i- + s,of- = 2SOÎ" + i 2 

în prezenţa apei oxigenate se îndepărtează întîi aceasta şi apoi se titrează 
acidul peroxodisulfuric în prezenţa unui exces de (X11 4 ) 2 S0 4 (E . 8 o h u- 
lek, E. Pungor, J. T r o mp 1 er—1954). 

întrebuinţări. Acidul peroxodisulfuric este adesea utilizat ca inter¬ 
mediar în prepararea apei oxigenate: 

H 2 S 2 0 8 + 2H 2 0 = 2H 2 S0 4 + H.,0, 

Peroxodisulfaţii se folosesc ca mijloc de albire împreună cu apa oxige¬ 
nată, de exemplu pentru lină. Fibrele sintetice sau naturale de celuloză 
ce se pot albi cu peroxodi sulfat. Sînt folosiţi în industria alimentară, 
na dezodorizanţi ai uleiurilor, în industria săpunurilor, în industria zahă¬ 
rului, în fotografie (S . Hernandez — 1943). 


COM1MXAŢII OXIHALOGEXATE ALE SL 1.1 L I I I 


Sulful formează cu halogenii şi oxigenul, oxidihalogenuri de tipurile : 
OSX 0 (X = F, CI, Br, I) numite dihalogenuri de tionil, de tipul 0>SX 2 
(X — F, CI) numite dihalogenuri de sulfuril, de tipul S 2 0 5 X 2 (X= F,C1) 
numite dihalogenuri de pirosulfuril, de tipul S 3 0 8 X 2 (X = F, CI) numite 
dihalogenuri de trisulfuril. Configuraţia electronică a dihalogenurilor 
de tionil şi de sulfuril (sulfonil) se poate formula astfel: 


:(>: : 0 : 

:.\: S: X: şi rXîŞîX.- 

: 0 : 

Pe lîngă acestea mai există halogenuri mixte de tionil SOFC1, SOCllîr, 
de sulfuril: S0 2 FBr, S0 2 FC1 şi de pirosulfuril S 2 0 5 FC1. Se. cunosc de 
asemenea acizi halogeno-sulfonici ca acidul fluorosulfonic FS0 3 II, fluoro- 
sulfonatul de fluor FSO s F, acidul clorosulfonic C1S0 3 H. 

Dihalogenurile de tionil pot fi considerate ca derivînd de la acidul 
sulfuros, în care grupele OH sînt înlocuite cu lialogeni. A fost semna¬ 
lată relativ recent o singură combinaţie cu iodul. Aceste oxihalogenuri 
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silit, combinaţii nepolare gazoase sau lichide (tabelul 73). Se observa că 
toţi compuşii cu fluorul sînt incolori. Punctele dc fierbere şi topire vari¬ 
ază cu creşterea masei moleculare. Toate oxihalogenurile hidrolizează 
cu apa.. 


Tabrlu! 73. I*r«»i»ri«*ls»|ile fizice oxilinlojjcimiilor sulfului 



| Starea «le 
j agregare 

| Culoarea 

Punctul <ie 
fierbere 

°C 

Punctul 
de topire 

SOF, 

gaz 

incolor 

— 43,8 ■ 

— 130,0 

SOCI, 

lichid 1 

incolor | 

75,5 

—101.5 

SOI3r 2 

lichid 

galben 

138 

— 52,0 

SOI 2 

lichid 

violei 

(773 nun) 1 


SO,F, 

gaz ; 

incolor 

-51...-52 , 

-125,0 

so,cf. 

lichid 

incolor 

<>9,2 

- 5 1.1 

w. 

lichid 

incolor 

51,0 

- 48.0 

S..O,CI., 

lichid 

incolor I 

151,0 

— 37,5 

FSO.,11 

lichid 1 

incolor 

162,0 

— 87,3 

CISC). II 

lichid 

incolor 

151-152 
(755 mm) 

— 80,0 


Derivaţi tionilici. Difluorura de tio nil SOF 2 . Este cunos¬ 
cută din anul 1896 (M. Meslans). A fost preparată prima dată de 
H . Moissan şiP.Lebeau (1900) încălzind în tub închis la .100°C 
trifluorura de arsen cu diclorura de tionil: 

3S0C1 2 + 2AsF 3 = 3SOF 2 + 2AsCI 3 

W . Steinkopf şi J . II e r o 1 d (1920) au realizat reacţia în balon 
de plumb ce conţinea trifluorură de arsen răciră, legal cu un refrige¬ 
rent cu reflux şi un colector de plumb răcit la —60° C. Ca agenţi de fluo- 
rurare ai diclorurii de tionil s-au folosit trifluorura de antimoniu, în pre¬ 
zenţa pentaclorurii de antimoniu, fluorura de zinc anhidră (H . 0 . M i 11 e r 
şi J. F. Gali—1950). Difluorură de tionil rezultă şi în reacţia: 

6F f + 2Na 2 S 2 0 3 = 4NaF + 2 S0 2 F 2 + 2SOF„ 

Se mai prepară din diclorură de tionil cu acid fluorliidric în prezenţa 
pentafluorurii de antimoniu între 30 şi 35° C (U . Wannagat şi G . 
Mennicke n—1955). 

Este un gaz incolor. Structura sa a fost studiată prin spectrul Raman. 
Distanţa S—O este 1,412 Â şi S—F este 1,585 Â. Unghiul F—S—O este 
circa 114° şi F—S—F este 106° . Momentul de dipol este g = 1,618 D. 
Difluorura de tionil hidrolizează uşor, conform ecuaţiei : 

SOF, + HoO = S0 2 -f 2HF 
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Pe la 400° C atacă sticla şi se transformă în anhidridă sulfuroasă şi tetra- 
fluorură de siliciu : 


Si0 2 + 2SOF 2 = Si 1*4 + 2S0 2 

Reacţionează cu amoniacul formînd 2SOF 2 *5NH 3 , 2SOF 2 -TlsH, şi, în 
sfîrşit, SO(NH 2 ) 2 . 

Tetrafluor u r a de t i o nil SOF 4 . S-a obţinut prin acţiunea 
difluorurii de argint la 200° C asupra diclorurii de tionil. La tempera¬ 
tura obişnuită este un gaz (F. B . D u d 1 e y , G. H. Cady şi D . 
F. E g g e r s—1956). Se condensează la —49° C. Fierbe la —99,6°C. 
Densitatea sa este 1,653 la 0°C. Pe baza datelor de rezonanţă magne¬ 
tică nucleară rezultă formula F 4 S = O. 

Diclorura de tionil SOCl 2 . Această substanţă a fost obţi¬ 
nută de J . F . P e r s o z şi J . B 1 o c h în anul 1849 prin acţiunea dio- 
xidului de sulf asupra pentaclorurii de fosfor şi studiată de L . Carius 
şi S e t i f f . A fost sintetizată de O . A . W u r t z (1866) prin acţiunea 
monoxidului de diclor asupra sulfului dizolvat în dielorură de sulf sau 
disulfură de carbon la —12 °C şi de P . Schutzembergcr prin 
acţiunea monoxidului de diclor asupra disulfurii de carbon (1868). 

Preparare. în industrie, diclorura de tionil se prepară trecînd ames¬ 
tecul componenţilor peste carbon activ la 180—200 °C: 

S 2 + 0 2 + 2C1, = 2S0C1 2 

Diclorura de tionil se sepaiă prin răcire, clorul şi dioxidul de sulf dizol¬ 
vaţi, prin fierbere, şi clorurile de sulf prin tratare cu oleum. Se mai poate 
obţine trecînd un curent uscat de dioxid de sulf peste pentaclorură de 
fosfor şi distilînd fracţionat amestecul lichid care rezultă: 

so 2 -f PCI 5 = soci 2 + POCl 3 

Diclorura de tionil mai rezultă prin acţiunea monoxidului de diclor 
asupra sulfului (la — 12 °C) : 


CloO + s soci 2 

sau din fosgen şi dioxid de sulf : 

coci 2 + so 2 = soci 2 + co 2 

Reacţia V . Auger şi A . B e li a 1 (1888) perfecţionată de W . Ma- 
j e r t constă în acţiunea anhidridei sulfurice în prezenţa tricloruri i de 
antimoniu, sau a clorurii de mercur (II) asupra diclorurii de sulf la 10—15°C 
sau monoclorurii de sulf la 100°C sau prin acţiunea tetraclorurii de sulf 
rece asupra trioxidului de sulf: 


so 3 + sci 2 = soci 2 + so 2 
s 2 ci 2 + so 3 - soci 2 + so, + s 
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Separarea se face prin distilare. Cu aceiaşi catalizatori, în locul trioxi- 
dului de sulf se poate folosi acidul clorosulfonic : 

SO3IICI 4- sci 2 = SOU 2 -i- so 2 4 - IiCl 

Diclorura de sulf se poate oxida cu oxigenul din aer, în prezenţa cărbu¬ 
nelui activ : 

sci., 4 - o 2 - so,ci 2 

SCI 2 + S0 2 C1 2 t 2SOCI, 

Reacţia dintre oxidul de carbon, dioxidul de sulf şi clor trecuţi peste 
cărbune activ (încălzind treptat pînă la 220 °C) are importanţă industri¬ 
ală. O altă metodă cu importanţă industrială constă în tratarea fosforu¬ 
lui cu dioxid de sulf în atmosferă de clor : 

21» 2SO., H- 5CI 2 = 2SOCI 2 + 2POC1, 

Diclorura de sulfuril i>oatc fi redusă cu triclorură de fosfor sau penţa- 
clorură de fosfor la diclorura de tionil. Tetraclorura de carbon reacţio¬ 
nează cu anhidrida sulfuroasă în prezenţa triclorurii de aluminiu, spre 
a forma diclorură de tionil. Tetraclorura de sulf reacţionează cu alcoolul 
etilic după reacţia: 

sci 4 -t- EtOII -= soci 2 + lîtCl 4 - HCl 

în general, purificarea se face tratând produsul cu floare de sulf în pre¬ 
zenţă de stearat de fier, oxid de fier etc., fierbere sub reflux şi disti¬ 
lare de 2—3 ori. 

Proprietăţi fizice. Diclorura de tionil este 1111 lichid incolor, iritant, 
care fumegă la aer. Determinări ebulioscopice în benzen şi cloroform indică 
o masă moleculară normală. Are densitatea 1,656 la 14,5 °C. Fierbe la 
75,5°C şi se solidifică la —105 °C. Constanta dielectrică este 0,25 la 20 °C 
şi descreşte cu creşterea temperaturii. Momentul de dipol este 1,58 D. 
.Spectrul Raman arată că molecula nu este plană. Prin difracţie de elec¬ 
troni s-au determinat distanţele S—O = 1,45 A, S —CI = 2,07 A şi s-a 
confirmat o structură neplană (K . J . P a 1 m e r—1938). Căldura de 
vapori zare este 7,48 kcal/mol. 

Proprietăţi chimice. Diclorura de tionil se descompune complet la 
440 °C : 


4S0C1 2 - 3C1 2 + 2S0 2 + S 2 C1 2 

iar la. 900 °C apare spectrul monoxidului de sulf. Vaporii sînt descom¬ 
puşi de lumină după reacţia principală. Pe reacţia de descompunere se 
bazează acţiunea sa ca oxidant şi clorurant în chimia organică. Reacţio¬ 
nează cu apa formînd acid sulfuros şi acid clorhidrie : 


SOCI 2 + 2H a O = H 2 S0 3 4- 2HC1 
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Este un deshidratant. Atacă metalele formînd cloruri sau oxizi în funcţie 
de mărimea căldurii de formare: 

SOCl 2 + 2M = 2 MC 1 4- so 
SOCl 2 + M = MO + SCI. 

Unele metale ( Fe, Hg, Bi, As, Au) sînt atacate lent cu formare de sul¬ 
furi si cloruri, iar altele nu sînt atacate nici la 200 °C (Cd, Ni, Cr, Pb, 
Ca) : 

3M" + 2 SOCI. = 2MC1, + MS + SO. 

Oxizii metalici sînt transformaţi în cloruri (Zn, Cd, Hg, Mg, Cu, As 
Sb, Bi). Alţi oxizi sînt reduşi (Na 2 0 2 , Ba0 2 , Pb0 2 , Mn0 2 ). Reacţionează 
cu trioxidul de sulf formînd diclorură de pirosulfuril. Unele sulfuri sînt 
transformate în cloruri. Reacţionează lent la sec cu hidrogenul sulfurat 
şi violent în prezenţa triclorurii de aluminiu : 

2 SOCI, + H 2 S = 2HC1 4- S.C1. + SO. 

Triclorura de fosfor adiţionează toate elementele diclorurii de tionil: 
3PC1 3 + SOCI, = PCI, + POCl 3 -f- PSCI 3 

Cu acidul bromhidric formează dibromura de tionil. Reacţionează cu 
amoniacul în fază gazoasă formînd imida de tionil: 

SOCl 2 + 3NH 3 = SONII + 2NII 4 C1 

Diclorură de tionil perfect uscată este un dizolvant aprotic a cărui diso¬ 
ciere se poate scrie: 

soci, zzzî soci+ 4 - ci- so 2 + + 2 CI- 

Solubilitatea şi conductibilitatea unor săruri în diclorură de tionil a 
fost studiată de H. 8 p a n d a u şi E . Brunneck (1952). Conduc¬ 
tibilitatea sa (3,5 -IO -9 £2 -1 -cm -1 ) se datoreşte ionilor SOCl + -j- CI - . Substan¬ 
ţele heteropolare sînt puţin solubile în diclorură de tionil, în contrast cu 
cele liomeopolare. 

Dizolvarea unor substanţe în diclorură de tionil face să-i crească 
conductibilitatea. Se presupune că aceşti compuşi se disociază electro¬ 
litic. Solvo-bazele (HgCl 2 , ZnCl 2 ) determină creşterea concentraţiei ioni¬ 
lor CI - ai dizolvantului, ansolvo-bazele [(C 3 H 5 ) 3 N, C 5 H 5 IS r se combină cu 
SOCl + ] fac să crească concentraţia ionilor CI”, ansolvo-acizii (SbCl 5 , FeCl 3 , 
AICI3 , SnCl 4 ) fac să crească concentraţia ionilor SOCl + formînd com¬ 
plecşi cloruraţi, iar compuşii amfoteri (TiCl 4 , PC1 5 ) fac să crească concen¬ 
traţia fie a CI - , fie a SOCl + . Solvo-sărurile (I 2 , [(C 2 H 5 ) 4 N]I) se disociază 
formînd ioni diferiţi de cei formaţi de dizolvanţi. O reacţie de neutralizare 
în diclorură de tionil se poate formula astfel: 


HgCI. 4- SOCl[SbCI,l = HgCl[SbCI # ] 4- SOCI. 
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Titrarea unui amfolit în diclorură de tionil cu pentaclorură de antimo¬ 
niu se poate formula astfel: 

TiCI 4 + 2SOCI[SbCl e ] = 2SOCI 2 + TiCl 2 [SbCl 6 ] 2 

Clorurile SbCl 5 , FeCl 3 , SbCl 3 , SnCl 4 , A1C1 3 şi dioxidul de sulf se comportă 
ca acizi, clorurile de amoniu substituite, aminele, HgCl 2 , ZnCl 2 şi compu¬ 
şii organici carboxilaţi ca baze, iar TiCl 4 , PC1 5 sînt amfoteri. Dioxidul 
de sulf reacţionează ca într-o bază puternică : 


2SO a + SOCI, = (S0C1) 2 S0 3 = 2SOCI+ -}- SO§" 


Diclorura de tionil ore o acţiune clorurantă variată în chimia organică. 
Prin acţiunea sa asupra acizilor carboxilaţi, tioacizilor sau acizilor sulfonaţi 
se obţin cloruri acide. în prezenţa catalizatorilor (PC1 3 , AsC 1 3 , BiCl 3 ) se 
poate clorura acidul acetic şi nucleul benzenic. Cu derivaţii magnezieni 
reacţionează astfel: 


SOCl 2 -f RMgX = RCl + SOC 


-CI 

MgX 


CI /X 

S<K -i- 2RMgX = 0(MgX) 2 -f Mg( -f SR 2 
•MgX X C1 


Aceste reacţii susţin formula S 


/ 

\ 


CI 

OC1 


în anumite condiţii acţionează ea agent de polimerizare etc. Se utilizea¬ 
ză şi ca deshidratant. Diclorură de tionil produce arsuri grave. Folo¬ 
sirea apei le agravează ca uimre a hidrolizei. 

Dibromura de tionil SOBr». Această substanţă se prepară 
prin acţiunea acidului bromhidric uscat asupra diclorurii de tionil: 

SOCI, + 2HBr = SOBr. + 2HC1 

Reacţia se execută sub O 0 C, turnîndu-se picătură eu picătură diclorură 
de tionil în acid. Dibromura de tionil se extrage prin distilare fracţio- 
nată în vid. Se mai poate obţine prin acţiunea bremurii de sodiu, de 
potasiu sau de aluminiu asupra diclorurii de tionil. Reacţia între dioxidul 
de sulf şi brom se execută în prezenţa triclorurii de fosfor. Produsul se 
purifică prin distilare în vid. 

Proprietăţi fizice şi chimice. Dibrcmura de tionil este un lichid gal- 
ben-oranj solubil în benzen, cloroform, sulfură şi tetraclorură de carbon. 
Fierbe la 59 °C sub presiune de 40 mm Hg. Densitatea dibromurii de tio¬ 
nil este 2,672 la 25 °C şi momentul de dipol 1,47 D. Legătura 8—Br 
este suficient de puternică pentru a permite studiul prin difracţie de 
electroni în stare de vapori. Distanţa 8—Br = 2,27 Â şi S — O = 1,45 A 
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(?) iar unghiul Br—S — Br=96 ± 2°C. La 150°C se descompune după 
reacţia : 

4SOBr 2 - S.,Br 2 + 2S0 2 -f- 3Br 2 

SOBr 2 + 2II 2 0 - II a S0 3 2IIBr 

Cu metalele reacţionează analog diclorurii de tiouil. Dihromura de tionil 
reacţionează cu sodiul, staniul, magneziul, aluminiul şi mercurul, formînd 
clorurile respective şi monoxid de sulf. Are acţiune bromurantă asupra 
acizilor organici. 

D i i o (1 u r a de ti on i l SOI.,. Această combinaţie a fost semna¬ 
lată în anul 1940 de M . R . Aswathan a r a y a n a li a o . La 18 g 
SOCL în 1 500 g CC1 4 se adaugă 10 g KI şi se obţine după 40 min de 
agitare o coloraţie violetă: 

2KI -!- SOCl 2 = 2 KOI SOI 2 

T r i o x it etr a el o r ur a de di sulf S 2 0 3 C1 4 . A fost desco¬ 
perită de E . Milion (1838) prin saturarea cu clor la —18°C a unui 
amestec de clorură de sulf şi acid clorosulfonic. 

Este o masă cristalină care se topeşte la 57 °C. Se descompune ter¬ 
mic prin hidroliză şi în prezenţa altor compuşi: 

IS 2 0 3 CI, -= S 2 0 5 CI 2 5SOCI, : 2CI 2 -i so 2 

Derivaţi sullurilici. 1) if l u o r u r a de sulf u r i l SG 2 F 2 . A 
fost descoperită de II. M o i s s a n şi P . Lebe a u (1901), încălzind 
într-un punct cu o spirală de platină amestecul de fluor şi anhidridă sul¬ 
furoasă. W . T r a u b e, J . Horenz şi F. Wunderlich (1919) 
au obţinut-o descompunînd termic fluorosulfonatul de bariu : 

Ba(FS0 3 ) 2 BaS0 4 H- S0 8 F 2 

Fluorurarea diclorurii de sulfuril se poate face cu acid fluorhidric gazos 
pe cărbune activ la 400 °C, trifluorură de antimoniu în prezenţa peni aclo- 
rurii de antimoniu drept catalizator în autoclavă la 220—2GL°C, cu i'luo- 
rură de potasiu la 400 °C, sau prin acţiunea difluorurii de argint, asupra 
anhidridei sulfuroase (H . J . Emeleus, J . F . \V o o d—1948). 

Proprietăţi. Difluorura de sulfuril este un gaz incolor, solubil în alcool 
şi in apă. Este foarte rezistentă la hidroliză. Soluţiile alcaline o transformă 
in sulfat şi fluorură. 

Structura acestei combinaţii s-a determinat prin spectrul Raman şi 
difracţie electronică. Se admite simetria Cjv. Datele nu sînt concordante. 
Se poate considera că provine de la difluorură de sulf prin adiţia a doi 
atomi de oxigen. Distanţele interatomice sînt S—O = 1,405 A, S—F = 
== 1,530 A; unghiurile sînt O — S — O = 123,58 ° şi F — S — O = 96,7° 
Momentul de dipol este p. = 1,11 D (D . R . L i d e J r . — 1957). 

Se cunosc oxihalogenuri mixte SOFC1, SOBrCl. Fluorurile de argint 
(II), cobalt (III) şi rnangan (III) transformă diclorura de tionil în SOC1F. 
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Di clor ura de sulf urii S0 2 C1 2 . S3 admite că se formează 
diclorură de sulfuri 1 prin înlocuirea a două grupe hidroxil din acidul sul¬ 
furic cu clor. Astfel, pentaclorura de fosfor reacţionează cu acidul sulfuric 
spre a forma acid clorosulfonic şi apoi diclorură de sulfuril: 

H 2 S0 4 + PC1 5 = H0S0 2 C1 -I- POCl 3 -f HCl 
1I0S0 2 C1 + PC1 5 - S0 2 C1 2 + POCJ 3 + HCl 

Se poate separa de acidul clorosulfonic prin distilare fracţionată. 

Se prepară din dioxid de sulf şi clor, anhidre, în stare lichidă sau 
gazoasă, la rece (— 10°C) şi la întuneric în prezenţa unui catalizator (căr¬ 
bune activ) (II. K . A11 a n şi N . E . Mexon Inorganic Syntlie- 
ses—1939); 

so 2 + ci 2 = so 2 ci 2 

Eeacţia se poate realiza şi fotochimic la lumină solară sau prin descăr¬ 
cări electrice. Se poate obţine şi din dioxid de sulf şi pentaclorură de 
fosfor. Se formează prin încălzirea acidului clorosulfonic în tub închis 
la 180 °0 : 

2 SO 3 HCI = S0 2 C1 2 -!- h 2 so 4 

Proprietăţi fizice. Diclorură de sulfuril este un lichid incolor caic 
fumegă la aer. Densitatea sa este d 20 = 1,071. Spectrul în infraroşu confirmă 
o simetrie Cîv. Prezintă un moment de dipol de 1,79 D. Prin difracţie 
de electroni rezultă o structură de tetraedru deformat. Dizolvă uşor 
combinaţiile liomeopolare şi greu, pe cele heteropolare. Soluţiile 
prezintă o slabă conductibilitate. Diclorură de sulfuril este un bun 
dizolvant pentru diferite combinaţii anorganice şi organice. 

Proprietăţi chimice. Diclorură de sulfuril este descompusă termic 
în dioxid de sulf şi clor, practic complet la 400 °C (Z . G . S z a b o şi 
T . Berie s—1957). Diclorură de sulfuril este clorura acidului sulfuric. 
Hidrolizează uşor : 

S0 2 C1 2 + 2H 2 0 = H 2 S0 4 + 2HC1 

Prin acţiunea directă a fluorului asupra diclorurii de sulfuril se formează 
difluorura de sulfuril: 


S0 2 C1 2 -(■ F 2 = S0 2 F 2 -j- Cl 2 
Cu hidrogenul sulfurat au loc reacţiile : 

S0 2 CI 2 + H 2 S = 2HC1 + s + so, 

S0 2 C1 2 + 2H 2 S = S + S 2 C1 2 + 2H 2 0 

Axsenul şi antimoniul sînt transformaţi de diclorură de sulfuril în clo¬ 
ruri. Un execes de amoniac formează cu diclorură de sulfuril: NH 4 C1, 
S0 2 (NH 2 ) 2 , iNII 4 îf(S0 2 îîH 2 ). Diclorură de sulfuril nu reacţionează cu 
aluminiul, magneziul şi nichelul la temperatura obişnuită. Selenul şi 
telurul sînt transformaţi în Se 2 Cl 2 şi Te 2 Cl 2 , iar la temperatură mai 
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înaltă în SeCl 4 , TeCl 4 . în anumite cazuri (Cd, Zn, Mg, Cu, Pb, Hg) reac¬ 
ţionează cu oxizii formînd cloruri şi sulfaţi : 

2MO + S0 3 C1, = MS0 4 + MCI, 

Cu oxidul de mercur (II) în tub uscat la 150—180°C are loc reacţia: 

HgO + SOjClj = HgCI, + SOj 

Diclorurade sulf urii reacţionează cu cea mai mare parte a sulfurilor pentru 
a forma cloruri metalice, dioxid de sulf şi sulf. Diclorura de sulfuril dizol¬ 
vă multe cloruri care suferă o disociere electrolitică. Moleculele SbCl 5 , 
SbCl 3 , AsC 1 3 , TiCl 4 , VC1 4 , SnCl 4 au rol de acceptori de ioni clor, iar 
moleculele i\ 4 .VCl, PCI-, TeCl 4 , C 3 H 5 îI rol de donori de ioni de clor 
(V. G u t m a n n—1954). Se pot efectua titrări în diclorură de sulfuril care 
se urmăresc conductometric. în prezenţa catalizatorilor diclorura de sul¬ 
furil are acţiune clorurantă asupra substanţelor organice şi în proporţie 
mai mică au acţiune sulfonantă prin radicalul SOX'l. Bezorcinolul este 
clorurat la 2,4,6—triclororezorcinol. Naf toiul. hidrocarburile aromatice 
antracenul, cauciucul sînt cloruraţi (V . A. Fremo v-1931 si I[ . C. 
B r o \v n —1944). 

F l u o r o b r o m u r a de sulfuril S0 2 FBr. Din cauze de împie¬ 
dicare sferică nu există dibromură de sulfuril, însă există o fluorobromură 
de sulfuril. A fost preparată de E . C . .Io n a s (1951) prin acţiunea 
trifluorurii de brom asupra tricloro-clorsulfon-metanului C1 3 CS0 2 C1, 
separînd din amestecul obţinut fluorobromură de sulfuril prin distilare 
fracţionată. O altă metodă se bazează pe reacţia : 

BrFj + Br. + 3S0 2 = 3SO.FBr 

Se prezintă ea un lichid incolor, care se descompune între 320 şi 350°C. 
Fierbe la 41,5°C şi se solidifică la —86°C. Hidrolizează ea toţi compuşii 
oxihalogenaţi ai sulfului. 

Acizi halogeno-sulfonici. Acidul fluorosulfonic FSO3II. 
Acidul fluorosulfonic a fost preparat de G. Gorc (1871) prin acţiunea 
acidului fluorhidric asupra trioxidului de sulf sau a acidului sulfuric con¬ 
centrat (pentru a micşora degajarea de căldură) răcite la —20 sau —30°C. 

Reacţia dintre acidul sulfuric oleum şi fluorină s-a executat intr-un vas 
de oţel. Se încălzeşte amestecul, lent, la 250°C pe baie de ulei şi vaporii 
degajaţi se condensează într-o serpentină de oţel (O. Buf f-1920). Două 
distilări între 165 şi 200°C cu reţinerea capului, furnizează acid fluorosulfonic 
95—96%. Beacţia este complicată din cauza insolubilităţii fluorosulfona- 
tului de calciu şi a fluorinei. Au loc procesele : 

ruso., + CaFj = CaSO, + 2HF 
2H,S0 4 + CaF, = Ca(FS0 3 ) 2 + 2II.0 

HF + H 2 S0 4 ;=zf FSOjH + 11,0 
IIP + S0 2 FSOjH: S0 3 + H.O - HjSO, 
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Acidul a mai fost preparat din săruri ou ajutorul unor răşini schimbătoare 
de ioni (B. H a y e k-195C). 

Proprietăţi fizice. Acidul fluorosulfonic este un lichid cn aspect 
uleios, incolor in stare pură, cu miros picant. La 18°C are densitatea 1, 740. 
Fierbe la 102,0°C. Se descompune termic după reacţia : 

fso,h = so 3 + HF 

sau in prezenţa cuprului după reacţia : 

2FSO s H = SO.F 2 + H 2 S0 4 

Conductibilitatea sa specifică (1,085 -IO -1 .Q-'cm' 1 la 25 "C) este atribu¬ 
ită unei autodisocieri: 

2HOSCLF = H.SOjF+ + S0 3 F- 

serveşte ca dizolvant pentru un număr de fluoruri. Măsurători de con- 
ductibilitate arată că in acid fluorosulfonic, pentafluorura de antimoniu 
este un acid slab : 

SbFj -f 2HS0 3 F HjS0 3 F+ + SbF 5 (SO s F)- 

Acidul fluorosulfonic este mai puternic decît acidul sulfuric. 

Proprietăţi chimice. Acidul fluorosulfonic este solubil in apă în orice 
proporţie şi hidrolizează lent şi incomplet: 

FS0 3 H + H.,0 + H 3 SO, 

Atacă sticla şi silicea cu degajare de tetrafluorură de siliciu. Cu anhidri¬ 
da Lorică formează trifluorură de bor. Dizolvă celuloza formând esteri 
fluorosulfonici. Reacţionează cu trioxidul de diarsen, conform reacţiei: 

5As. 0 3 + 12HS0 3 F = 4AsFj + 6H,S0 4 + 3As 3 0(S0 4 ) s 

Aceasta este o metodă de preparare a trifluorurii de arsen (A . Engel- 
b r o c h t —1955). Atacă la cald plumbul, mercurul şi staniul. Atacă 
halogenurile desccmpunîndu-le : 

MCI + FSOjII =, MSOjF + HC1 

Formează esteri fluorosulfonici cu compuşii etilenici şi alcoolii şi fluorurea- 
ză acizi organici anhidri: 

c s h 3 oii + fso 3 h ;rzî c 3 h 5 so 3 f + h 3 o 

Ou compuşii aromatici produce derivaţi sulfonici (J . M e y e r şi 
G. 8 c h r a m m—1932) sau sulfone (J . H . 8 i m o n s şi colab.—1941). 

FI nor o sulf o naţii. Aceste săruri pot fi obţinute prin reacţia 
dintre o fluorură şi anhidridă sulfurică, oleum cu 70% S0 3 sau un piro- 
sulfat umectat cu apă (W . Traube şi E . B r e h m e r—1919) : 


MF + S0 3 = MSOjF 
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Fluorosulfonaţii alcalini sînt solubili în alcool, (lin care se recristalizează. 
Fiind un acid miderat, sărurile acidului fluorosulfonic sînt hidrolizabile 
cind nu sînt insolubile sau derivate de la o bază tare. Fluorosulfonaţii 
metalelor grele (Cu, i, Za, Cd, Co (III) se obţin uşor în cazul în care 
cationul este complexat sub formă de hexamină. Fluorosulfonaţii se des¬ 
compun termic astfel : 

2M'S0 3 F = MiSOj + SOjFj 
M"(S0 3 F), = XIF, + 2SO a 

Acidul fluorosulfonic poate fi dozat sub formă de sare de nitron. Se 
utilizează drept catalizator în chimia oganică şi în procesele electroli¬ 
tice pentru a realiza depuneri metalice. 

Fluorosulfonalul de fluor S0 3 F 2 sau F-S0 3 F. Această substanţă 
se prepară prin acţiunea fluorului sau a difluorurii de argint asupra aci¬ 
dului amido-sulfonic la 200 °C şi fracţionînd amestecul de S0 2 F 2 şi SO,F„ 
(F . B. Dudley şi G . H. C a d y—1956—1957) : 

5Fj + 2H 2 NSO s H = X. + 6HF + 2FS0 3 F 

5Fj -1- 2XH,SO a H - Nj -I- O s -i- 61IF + 2SO s F s 

Este un lichid reactiv, hidrolizabil, oxidant, cu un miros analog monoxi- 
dului de fluor care trebuie manevrat cu grijă. 

Fluoroclorura de sulfuril S0 2 FC1. Se obţine încălzind intr-o autocla- 
vă la 220 —260°C diclorurâ de sulfuril cu trifluorură de antimoniu în prezen¬ 
ţa pentaclorurii sau a trifluorodidorurii de antimoniu drept catalizatori. 
Ca agenţi de fluorurare se pot folosi COF 3 , AgF 2 , MnF 3 . Este un lichid 
care fierbe la 7,1°C şi se solidifică la —124,7°C. Hidrolizează uşor şi este 
absorbit de hidroxid de sodiu. 

Acidul clorosulfonic HSO 3 01. Acidul clorosulfonic a fost pus în evi¬ 
denţă de A. T . W i 11 i a m s o n (1855) în reacţia dintre pentaclorura 
de fosfor şi acidul sulfuric : 

H a SOj + PCI 5 = IISOjCl + POClj + HCl 

în această reacţie se formează în acelaşi timp diclorură de sulfuril: 

H 2 S0 5 + 2PCI 6 = SOjClj + 2POClj + 2HC1 

Produşii formaţi se separă uşor prin distilare fraeţionată. Se prepară 
industrial prin reacţia dintre acidul clorhidric şi anhidrida sulfurică (Gene¬ 
ral Chemical Co U. S. P. 1922). în laborator se saturează cu acid clorhi¬ 
dric gazos, un oleum foarte concentrat sau chiar trioxid de sulf, într-o 
retortă. Se distila şi se reţine porţiunea care trece între 145 şi 160 °C 
şi se rectifică între 150— şi 155°C într-o aparatură cu şlif. 

Acidul clorosulfonic se mai obţine în reacţiile dintre clorura unui 
metal alcalin sau alcalino-pămîntos şi anhidrida sulfurică sau în reacţia 
dintre dioxidul de sulf umed şi clor în prezenţa negrului de platină. De 
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asemenea se mai obţine în reacţia dintre clorura de sulfuril şi apă sau 
acid sulfuric, sau în reacţia dintre acidul sulfuric şi agenţi cloruranţi 
(S 2 C1 2 , PC1 3 , POCl 3 , PC1 5 , CC1 4 ). 

Proprietăţi fizice. Acidul clorosulfonic este un lichid 
mobil, incolor, care fumegă la aer. Are densitatea 1,753 la 20 °C. Pornind 
de la susceptibilităţile ionice S. S. Dharmatti (1941) a arătat că 
atomul de clor este direct legat de atomul de sulf. Acidul clorosulfonic 
se topeşte la —80 °C şi fierbe la 151 °C. 

Proprietăţi chimice. Acidul clorosulfonic se descompune 
termic conform reacţiei: 

SO 3 IICI = SO ;1 + HCl sau 2SO3HCI = S0 2 C1, -f- H 2 S0 4 

Aceste descompuneri se pot realiza în tub închis la 180 °C în prezenţa 
catalizatorilor (Hg, Sn, Sb şi săruri ale lor), care scad temperatura de 
descompunere. Agenţii deshidratanţi favorizează al doilea proces. Pe baza 
acestor reacţii, acidul clorosulfonic acţionează ca oxidant şi clorurant. 
Apa. îl hidrolizează violent formînd acid sulfuric şi acid clorhidric : 

hso 3 ci + h 2 o = h 2 so 4 + HCl 

Pe baza acestei reacţii se poate explica de ce acidul clorosulfonic formea¬ 
ză o ceaţă în aerul umed. Este atacat de hidrogenul sulfurat cu formare 
de sulf, clorură de sulf şi acid sulfuric. Eeacţionează cu diclorura de sulf : 
C1S0 3 H + SCI, = SOCI, + S0 2 -f HCl 

Fosforul este oxidat de acidul clorosulfonic la acid fosforic şi oxitriclo- 
rură, arsenul, antimoniul şi staniul sînt clorurate. Carbonul este oxidat la 
temperatură înaltă şi disulfura de carbon este oxidată la 100 °C : 

CS, + SO 3 HCI = S0 2 + HCl -f COS -f- S 

Acidul clorosulfonic posedă o funcţie acidă. în consecinţă se cunosc să¬ 
ruri, bine cristalizate, mai ales ale metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase. 
Cu clorură de sodiu formează sarea NaSO a Cl. 

Hidrocarburile aromatice pot fi sulfonate sau pot conduce la clo¬ 
rura acidului sulfonic, sau la o temperatură mai înaltă la o sulfonă : 

c # h 6 SO 3 HCI = c 6 h 5 so 3 h + hci 

C 6 H 6 -f SO 3 IICI = c 6 h 5 so,ci + H,0 
2C 8 H 6 + SO 3 HCI = (C 6 H 5 ) 2 S0 2 + HCl + II 2 0 

Are acţiune clorurantă asupra naftalinei formînd anhidridă tetracloro- 
ftalică. Eeacţionează cu alcoolii, fenolii, acizii graşi etc. Din punct de vedere 
fiziologic acţionează iritant asupra mucoaselor şi pielii. 

Eecunoaştere şi determinare. Acidul clorosulfonic for¬ 
mează o coloraţie roşie cu pulberea de telur, iar cu cea de selen, una ver¬ 
de. Pentru dozare se descompune în prezenţa apei şi se determină acidul cior¬ 
ii idric. 
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întrebuinţări. Se poate păstra în stare anhidră în recipi¬ 
ente de fier sau oţel. Serveşte în scopuri militare, deoarece produce per¬ 
dele de fum pentru acoperiri. Se întrebuinţează în chimia oganică drept 
agent de sulfonare, clorosulfonare şi condensare. Se preferă faţă de oleum 
care este prea oxidant. Serveşte Ia prepararea zaharinei, cernelurilor şi 
detergenţilor sintetici. Stabilizează unele materiale plastice. Se trans- 
portă în cisterne de oţel moale. 

llalogcnurile acizilor polisulfurici. Se cunosc difluorura, diclorura 
şi fluoroclorura de pirosulfuril şi difluorura şi diclorura de trisulfuril. 

Difluorura de pirosulfuril S 2 0 5 F 2 . Această substanţă se poate obţine 
adăugind picătură cu picătură pentafluorura de antimoniu dizolvată 
într-un dizolvant, la anhidrida sulfurică (E. H a y e k şi W . K o 11 e r 
—1951) sau prin acţiunea fluorurilor asupra trioxidului de sulf la tempe¬ 
ratură înaltă, pentru a descompune fluorosulfonaţii intermediari. După 
fierbere sub reflux se spală compusul şi se distilă (E . H ay ek —1953). 

Tratînd anhidrida sulfurică cu pentafluorură de iod într-o bombă 
de oţel şi distilînd produsul brut la presiune atmosferică se obţine difluo- 
rură de pirosulfuril (W . S c h m i d t—1954). Acidul fluorosulfonic tra¬ 
tat cu pentaoxid de diarsen formează difluorura de pirosulfuril. Se distilă 
întîi între 75 şi 90°C pentru ca prin a doua distilare să se obţină difluoru¬ 
ra de pirosulfuril după mecanismul următor (E. Hayek.A. A i g - 
nesberger, A. Engelbercht —1955): 

As 2 0 5 + IOHSO 3 F = 2AsF 2 (S0 3 F) 3 + 4H 2 S0 4 4- H 2 0 
2AsF 2 (S0 3 F) 3 = 3S 2 0 5 F 2 + As 2 0 8 F 4 

în reacţia dintre fluorura de sodiu cu trei echivalenţi de anhidridă sul¬ 
furică se obţine difluorura de pirosulfuril. Se mai prepară adăugind încet 
trifluorură de antimoniu la trioxid de sulf sub reflux. 

Proprietăţi. Difluorura de pirosulfuril este un lichid incolor, a 
cărui temperatură de fierbere este 51°C şi de congelare — 48°C. Densi¬ 
tatea sa este 1,75 la 20°C. Este miscibil cu tetraclorura de carbon, ben¬ 
zenul şi alte lichide nepolare. Fumegă la aer şi hidrolizează lent: 

S 2 0 5 F 2 + H 2 0 = 2HS0 3 F 

în contact cu platina se descompune conform reacţiei: 

s 2 o 5 f 2 = so 3 + so 2 f 2 

Poate fi folosită ca dizolvant inert. Este foarte toxică, comparabilă cu 
fosgenul (E . Hayek —1955). 

Diclorura de pirosulfuril S 2 0 5 C1 2 . Diclorura de pirosulfuril se obţine 
în toate reacţiile susceptibile de a da diclorura de sulfuril cu un exces de 
anhidridă sulfurică liberă sau năseîndă. Se prepară prin acţiunea aci¬ 
dului clorosulfonic sau a oleumului la 80 °C, asupra unui exces de tetraclo- 
rură de carbon dizolvat în diclorură de pirosulfuril. Se distilă la 15 mm Hg, 
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prinzînclu-se porţiunea ce trece între 50 şi 60°C, care se tratează cu 
clorură de sodiu pentru a îndepărta acidul cl oro sulf onic şi se rectifică 
în vid (M . Sveda, Inorganic Syntheses—1950) : 

2CC1 4 + 2H 2 S0 4 = 2C0C1 2 + 2HC1 + 2S0 3 HC1 
S0 3 HC1 + NaCl = NaSOgCl + HC1 

Se poate trata anhidrida sulfurică cu monoclorură de sulf, diclorură de 
sulf, diclorură de tionil, pentaclorură de fosfor, oxitriclorură de fosfor 
în tub închis la 160 °C : 

3S0 3 + sci 2 = s 2 o 5 ci 2 + 2 S 0 2 
5S0 3 + S 2 C1 2 = S 2 0 8 C1 2 + 5SO, 

2 S 0 3 + SOCl 2 = S 2 0 5 CI 2 + so 2 
2S0 3 + PC1 5 = S 2 0 5 C1 2 + POCl 3 
6S0 3 + 2P0C1 3 = 3S 2 0 6 C1 2 + P 2 O s 

Bioxidul de sulf se separă prin refluxare. Produsul brut se fracţionează. 
Se mai poate obţine în următoarele reacţii: 

4S0 3 + 2NaCl = Na 2 S 2 0 7 + S 2 0 5 C1 2 
2S0 3 HC1 + PC1 5 = POCI 3 + 2HC1 + S 2 0 5 C1 2 
4S0 3 + SiCl 4 = Si0 2 + 2S 2 0 5 C1 2 
2S0 3 HC1 + P 2 0 5 = 2HP0 3 + S 2 0 5 C1 2 
2S0 3 + CC1 4 = S 2 0 5 C1 2 + COCl 3 

Proprietăţi fizice. Diclorură de pirosulfuril este un lichid 
incolor, higroscopic, care fumegă în aer. Punctul de fierbere (151°C) este 
foarte variabil datorită impurităţilor. Are densitatea 1,837 la 20°C. Spec¬ 
trul Eaman a indicat structura C10 2 S—O —S0 2 C1 cu atomii de sulf încon¬ 
juraţi tetraedric. 

Proprietăţi chimice. Diclorură de pirosulfuril se descom¬ 
pune termic la 400 °C, conform reacţiilor : 

S 2 0 6 C1 2 = S0 3 -)- SO 0 CI 0 
S 2 0 6 C1 2 = S0 3 + S0 2 + Cl 2 

Este deci un agent clorurant. Selenul şi telurul sînt transformaţi în tetra- 
cloruri. Hidrogenul sulfurat este oxidat la sulf şi apoi la clorură de sulf. 
Clorul este deplasat de acidul bromhidric şi iodhidric, însă compuşii care 
rezultă sînt instabili şi se descompun analog celei de-a doua reacţii de 
mai sus. Cu apă în exces sau în cantitate mai mică au loc următoarele: 
reacţii de hidroliză : 

S 2 0 5 C1 2 -f 3 Ho O = 2H 2 S0 4 + 2HC1 
S 2 0 5 CI 2 + H 2 0 = 2HC10 + 2SO z 


3E — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Reacţionează cu iodura de potasiu punînd în libertate iodul, care reacţio 
nează în parte cu dioxidul de sulf. 

Fluor odor ura de pirosulfuril S 2 0 5 FC1. A fost preparată de A. E n g e 1- 
brceht (1953). Se obţine în reacţia dintre diclorura de pirosulfuril cu 
difluorura de argint. Fierbe la 100,1°C şi se topeşte la — 05°C. Este descom¬ 
pusă de apă şi hidroxizi alcalini la cald. Are densitatea 1,797. 

Difluorura de trisulfuril S 3 0 8 F 2 . A fost obţinută de H. A. L e li m a n n 
şi L. K o 1 d i t z (1953) saturînd anhidrida sulfurică cu trifluorură de bor. 
Este un lichid care fierbe la 120°C. Are densitatea 1,86. 

Diclorura de trisulfuril S 3 0 8 C1 2 . A fost preparată de H. A. Lehman n 
şi G. Ladwig (1956) din produşii de reacţie dintre anhidrida sulfurică 
şi tetraclorura de carbon, la 80°C. După îndepărtarea fosgenului se distilă 
ichidul în vid. Este un lichid incolor, care se descompune la 116°C în diclo- 
rură de pirosulfuril şi trioxid de sulf. Fierbe la 75°C sub 5 mm Hg şi se 
solidifică la 18,7°C. Este solubilă în benzen şi tetraclorura de carbon. 
Fumegă în aer şi hidrolizează. 

Feroxohalogenuri. Difluorura de peroxodisulfuril F—(S0 2 ) — O—O — 
S0 2 —F se prepară prin acţiunea fluorului diluat cu azot amestecat cu 
trioxid de sulf asupra difluorurii de argint intr-un reactor la peste 200°C 
şi intr-un exces de anhidridă sulfurică : 


so 3 + f 2 - fso 3 f 

2S0 3 + F, = S 2 0,F 2 


Repararea de fluorosulfonat se face prin distilare, acesta fiind mai volatil. 

Proprietăţi. Difluorura de peroxodisulfuril este un lichid 
incolor. Hidrolizează în apă şi este descompus de alcalii : 

S 2 0 6 F 2 4- II 2 0 = 2FS0 3 Ii + l/20 ă 

S 2 O e F 2 + 6 HO- = 2SO.î“ 2F“ + 3II 2 0 + l/20 2 

Pune iodul în libertate din ioduri: 


s 2 o 6 f, + h. 2 o 4- 21 - = so 3 f- 4- f- + SO4- -i- 211 : + 1., 


Prin scîntei condensate la — 50°C asupra unui amestec de oxigen şi difluo- 
rură de tionil se obţine un lichid din care prin fracţionare se separă difluo- 
rură de sulfuril şi doi compuşi peroxidici S 2 0 5 F 4 şi S 2 O e F 2 care au fost 
formulaţi ca nişte ozonide fluorurate (U. W annagat şi B. M e n- 
n i c k e n — 1955) : 


°\ / 
F-S< 

f/ 


o-o x 

Vo/ 


\ /O-O. .0 

F-S< 
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COMIIIXAŢIILE CICLICE ALE SULFULUI 


Sulful formează două tipuri de compuşi ciclici. Unii dintre ei sînt for¬ 
maţi din atomi de acelaşi fel şi alţii din atomi de mai multe feluri. Primii 
se numesc compuşi homociclici, iar ceilalţi compuşi heterociclici. Numărul 
liomociclurilor cunoscute este incomparabil mai mic decît al lieterocicluri- 
lor. Atomul de sulf are în ultimul strat configuraţia electronică 
(3s ) 2 (Sp x ) 2 (3p„) (3p 2 ). El poate forma două covalenţe. 

Legăturile prin orbitali p sînt perpendiculare ca în hidrogenul sul¬ 
furat (a = 92°). în ciclurile S 6 unghiul este 100°, iar în ciclurile S 8 unghiul 
este 107°. Aceasta se explică prin impiedicări sterice sau prin intervenţia 
unei hibridizări cu participarea orbitalilor 3 d. Deoarece unghiul de valenţă 
al sulfului are valori foarte diferite, el poate participa la formarea unui 
mare număr de heterocicluri. Starea S + caracterizată prin trei electroni p 
impari apare în ciclurile tritiaziliee ca şi în ionul suliit. Starea S 2+ carac¬ 
terizată printr-un electron impar în orbitalii 3 s şi Sp se întîlneşte în trioxidul 
de sulf ciclic sub formă hibridizată sp*. Unghiul O-S-O este de circa 100°. 

Sulful solid constă din molecule ciclice S 8 . Atomii de sulf din ciclu se 
pot înlocui cu alţi atomi cu o covalenţă egală cel puţin cu doi şi cu volum 
atomic de acelaşi ordin de mărime. Substituirea sulfului din ciclu cu 
un atom cu covalenţă superioară permite formarea unor lanţuri laterale 
care pot conţine funcţii interesante. Se pare că numai azotul poate înlocui 
unul sau jumătate din atomii de sulf din ciclu. 

Combinaţii homociclice. Elementele grupei a Yl-a principale prezintă 
jiosiblitatea de a forma cicluri în stare elementară, fără substi- 
tuenţi pe ciclu, deoarece ele funcţionează dicovalent. Unele din modifica- 
ţiile sulfului conţin molecule ciclice W. Oopisaroff a presupus in 
anul 1921 că moleculele de sulf elementar sînt ciclice. Prin studii de raze X 
s-a stabilit că sulful rombic (S 8 ,SJ precum şi sulful monoclinic (S 8 , S 3 ) este 
format dintr-un ciclu neplan în formă de coroană, conţinînd opt atomi de 
sulf cu distanţele interatomice S-S de 2,037 Â şi unghiul S-S-S de 107,48° 
(S. C. Abrahams - 1955) : Molecula S 8 se numeşte în consecinţă ciclo- 
octasulfan. Deşi ciclul octaatomic este stabil, totuşi la topire sau la atac 
cu acid sulfuros, azotit de sodiu, cianuri şi fosfuri organice se deschide. 
Peste punctul de fierbere, vaporii de sulf conţin molecule ciclice S 8 care 
se rup cu creşterea temperaturii (C. S. Lu şiJ. Donohue —1944). Tratînd 
o soluţie saturată de tiosulfat de sodiu cu acid clorhidric (E. C. Engel- 
1891) a extras cu toluen sulful ciclic S 6 (S e , S p sau sulf romboedric). S-a 
constatat că în dizolvanţi organici acest sulf are molecula S 6 (A. Aten 
— 1914). Măsurători de masă moleculară, formă cristalină, spectrul de 
difracţie cu raze X şi spectrul de absorbţie confirmă că S 6 este o specie chi¬ 
mică (B. E. Whitefeld şi C. Fronde 1—1950). 

Şi în cazul moleculei S 6 este vorba de un ciclu neplan cu distanţa S-S- 
2,0 Â şi unghiul S-S-S 100°, după cum rezultă din determinările rontgeno- 
grafice ale lui J. Donohue, A. Caron şi E. G o 1 d i s h (1958). Acest 
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cicloliexasulfan este atacat de trifenilfosfină. După N. AV. L uf t (1955), 
în fază de vapori, pe lîngă moleculele ciclice observate S 8 , S 6 , S 4 şi S 2 există 
şi molecule ciclice S 7 , S 5 şi S 3 . 

Combinaţii heteroeieiice. Combinaţiile lieterociclice ale sulfului se 
clasifică in compuşi heterociclici propriu-zişi şi compuşi lieterociclici alter¬ 
nanţi sau pseudoheterocielici. Sulful este elementul care formează cele 
mai multe combinaţii lieterociclice propriu-zise, mai ales cu azotul. Există 
chiar un cation ciclic (N 3 S 4 ) + (E. D e m a r § a y- 1880). Sulful formează 
heterocicluri alternante de tipul B-S, Si-S, N-S, P-S, As-S, O-S. 

Heterocicluri propriu-zise. Din această categorie se cunosc lieptasul- 
fimida S 7 NH, hexasulfdiimida S 6 (NH) 2 , tetrasulfdiimida S 4 (NH) 2 , ciclo- 
tetratiodiimida S 4 N 2 H 2 , S 5 N 3 (CH 3 ) 3 , trisulfodinitroxidul S 3 N 2 0, trisulfodini- 
trodioxidul S 3 N 2 G 2 şi trisulfodimtropentoxidul S 3 N 2 G 5 . 

Cicloheptatioimida S 7 N11 sau iieptasulfimida. A fost obţinută de 
T. Machbeth şi J. 6 r a h a m (1923). H. G a r c i a E ernandez 
a propus o formulă ciclică cu o grupă imidică. A fost izolată în stare pură de 
M. Arnold (1942). Se obţine alături de alţi conduşi în reacţia dintre 
amoniacul gazos şi monoclorură de sulf, in soluţie cloroformieă la —15°C. 
După filtrarea clorui’ii de amoniu amestecul de sulf, tetrasulfură de tetra- 
azot şi heptasulfimidă se extrage cu alcool metilic din care cristalizează 
(M. Goehring, H. Herb, 1952, A. Me uwsen şi E. S c li J o s s - 
n a g e 1—1953). 11. G a r c i a E e r n a n d e z şi V. B r u s t i e r (1949) 
o prepară prin acţiunea amoniacului de 21°B6 asupra monoclorurii de 
sulf in tetraclorură de carbon şi o extrag cu acetonă. Dizolvantul cei mai 
indicat este dimetilformamida : 

C1„S 2 + 5S + 3NII 3 = S-NII + 2X11 4 C1 

Beacţiile care au loc decurg ca şi cînd în soluţie ar exista dicloroheptasulfan 
care ar reacţiona cu amoniacul: 

s 2 ci 2 + ss s 7 ci 2 

/S-S-S-Cl Hv S-S-Sv 

S< + II = , Nil + 21 ICI 

X S-S-S-C1 Ii X X S-S-S X 

Este o combinaţie gălbuie-incoloră, cristalizată în sistemul monoclinic, 
care se topeşte la 112,5°C. Este puţin stabilă. A fost studiată rontgeno- 
grafic şi constă dintr-un ciclu neplan (M. Goehring —1957). Se descom¬ 
pune uşor în atmosferă umedă la temperatura obişnuită. Din reacţia : 

S 7 NH 4- 2HI = 7S + I 2 + XH 3 

rezultă că un singur atom de sulf are gradul de oxidare +2 iar restul au 
gradul de oxidare nul. Este solubilă în clorură de metilen şi disulfură de 
carbon. 

Dizolvată în alcool metilic la — 18°C formează cu acetatul de mercur 
(II), Hg(S 7 N) 2 , deci se comportă ca un acid. Dizolvată în dimetilformamidă 
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la — 70°C reacţionează cu azotatul de mercur (I) rezultînd HgS 7 N, care pre¬ 
cipită cu apă. S-au mai obţinut săruri de sodiu, cupru şi argint. Se mai 
cunoaşte un sulfonat S 7 N—S0 3 II rezultat în reacţia cu trioxid de sulf şi o 
serie de derivaţi organici. 

Ciclohexatiodiimida S 6 (N11) 2 . liexasulfdiimida a fost izolată de 
J. W e i s s (1959) din produşii de reacţie ai amoniacului cu monoclorura 
de sulf prin cromatografie pe coloană cu alumină. 

Este o substanţă incoloră, cristalizată în sistemul rombic, insolubilă 
în apă. Este solubilă în dizolvanţi organici. Se topeşte la 140 C C. Este un 
acid slab cu o structură foarte probabil simetrică : 

s-s-s x 

HN\ Ml 

\s—S-S^ 


C ' idotetratiodiimida S 4 (-N11) 2 . A fost obţinută de 11. Garcia E e r - 
n a. n d e z (1951), reducind teirasulfura de diazot in eter anhidru cu o 
soluţie eterică de tetrahidroaluminat de litiu şi o soluţie alcoolică de clo- 
rură de staniu (II). Soluţia roşie se evaporă în vid, se extrage cu eter anlii- 
dru si se evaporă. Se solidifică la 0°C. Cristalele se descompun uşor şi explo¬ 
dează la încălzire. Determinări crioscopice, în dioxan, conduc la formula 
S 4 (IMI1) 2 . Este solubilă în acetonă, eter, sulfură de carbon şi ciclohexan. 
Spectrul de absorbţie în ultraviolet indică funcţia imidică şi cea de per- 
sulfură (II. G a r c i a Fernandez—1959) din care rezultă structura 


ciclică : HN 


„S—S 


\s 


s/ 


Nil. Au fost preparaţi o serie de derivaţi organici ai 


S S-S^ 

acestei substanţe (S. T. Levi-1931, M. Becke-Goehring şi 
H. J e n n e -1958-1959). 

Tetrasulfdiimida S 4 (NH) 2 liniară nu se cunoaşte ca atare, ci numai sub 
forma unor derivaţi cărora li s-a determinat masa moleculară, spectrele 
de absorbţie în infraroşu şi gradul mediu de oxidare a sulfului. După cum 
se observă, cele două structuri sînt izomere. 

Teirasulfura de diazot N 2 S 4 . H. G. Fe r nandez (1959) a obţinut 
persulfura de azot încălzind sub presiune de 5 kgf/cm 2 intr-o autoclavă 
la 105°C tetrasulfura de azot N 4 S 4 cu un exces de disulfură de carbon. Are 
loc reacţia : 


N 4 S 4 + 2CS» = N 2 S 4 + 2S + 2/.r(SCN)a; 


Prin răcirea soluţiei se separă polimerul tiocianic. Se evaporă în vid şi se 
extrage cu eter anhidru. Lichidul obţinut se răceşte la — 30°C şi se separă 
sulf. Lichidul evaporat se purifică prin distilare în vid la G0°C. 

Spectrul de absorbţie în infraroşu indică o bandă la 3 340 cm -1 , carac¬ 
teristică funcţiei imidă, însă deformată. Prin analogie cu N 4 S 4 compusului 
respectiv i s-a atribuit structura : 


S-N* 



502 


GRUPA A VI-A PRINCIPALĂ 


Oxmdfuri de azot . Sînt cunoscute pînă în prezent următoarele combi¬ 
naţii între azot, sulf şi oxigen : 


x^ Xx 
I I 


s 

N^V\' 


sr A N 


X- s 

*0 

s \/ s 


Sv /S = 0, 
\/ 

0 2 S X ^so. 

o 


o 

0 

[S 4 0 4 , 

s 3 n 2 o 

s 

s 3 n 2 o 2 

s 3 N„o 6 


H 3 C-0-î 


1 

o 

1 

o 



I I 

0 2 S so 2 

\/ 
o 

S 3 N 2 0 7 (CII 3 )o 


Tetrasulfotetraazottetroxidul a fost obţinut de B.Pluck şi M. B e c k e 
— G o e li r i n g (1957). Se observă că este vorba de un ciclu alternant. 

Trisulfodinitroxidul a fost obţinut de A. M euwsen şi M. L o s s e 1 
(1953) prin acţiunea diclorurii de tionil asupra Hg 6 (SN) 8 în disulfură de 
carbon. Se prezintă sub forma unui ulei oranj puţin stabil. 

Trisulfodinitrodioxidul a fost izolat din produşii de reacţie ai diclorurii 
de tionil cu amoniac în eter de petrol la — 80°C sau din reacţia între tetra- 
sulfura de tetraazot şi diclorură de tionil la fierbere (M. Goehring şi 
J. H e i n k e —1953) : 

2S0 2 + N 4 S 4 = 2N 2 0 2 S 3 

Este un compus cristalin gălbui, uşor kidrolizabil. Pe baza reacţiei de mai 
sus şi cu sulf radioactiv s-a dovedit structura ciclică (M. Goehring şi 
J. He i n k e —1955). 

Trisulfodinitropentoxidul se obţine prin oxidarea la 50°C a tetrasulfurii 
de tetraazot cu exces de anhidridă sulfurică şi descompunerea produsului 
intermediar. Cu sulf radioactiv şi prin hidroliză s-a dovedit structura de 
mai sus (M. Goehring, H. Hohenschutz şi J. Ebert—1954). 
Plecînd de la diclorură de sulfuril şi o-metil-hidroxilamină, M. Goehring 
şi H. K. A. Z a h n (1956) obţin dimetoxisulfamida : 


0 2 S: 


H 

I 

.N-O-CH, 


^N-O-CHj 

I 

H 
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Sarea de .sodiu obţinută cu alcoolat, reacţionează eu trioxid de sulf formînd 
un ciclu, anhidrida acidului N, N’-dimetoxisulfamido-disulfonic (IV) : 


1 s 

,-N' — O —CI I 3 

()„S^ + 3SO a = H 3 C - O N t/ s N-() -CU 3 H- Na 2 S0 4 

\\-() UH 3 ! I 

I ().,S s SO., 

Na 

(' o ni b i n aţii hete r o c ielie e alte r n ante ale s u l- 
f ului . Sulful formează cicluri alternante cu borul, siliciul, azotul, fos¬ 
forul, arsenul şi oxigenul. Cele mai importante şi mai bine studiate sini 
ciclurile alternante cu azotul. 

Cicluri alternante ale sulfului cuborul. A. S t o c k 
şi M. Blix (1901) au descris compuşii de adiţie B 2 S 3 .BC1 3 şi 
B 2 S 3 .BBr 3 iar A. Stock şi II. P o p e n b e 1 * g (1901), compusul 
B 2 S 3 .11 2 S. Aceste combinaţii sînt derivaţi ciclici ai borsulfolului, necunoscut 
încă în stare liberă : 


^ \ 


\ / 


Derivaţii borsulfolului se obţin prin două metode (E. Wiberg şi 
W. Stur m — 1955), prima pornind de la hidrogen sulfurat cu lialogenuri, 
alchil sau arilhalogenuri de bor sau prin reacţii de substituţie pe ciclul 
bor sulf olic: 


3BX 3 + 3H,S (XI3S) 3 + 01IX 
(BrBS) 3 + BX 3 = (XBS) 3 4- BBr 3 

Dintre derivaţii anorganici se cunosc acidul trimetatioboric, triclor, tri- 
brom- şi triiodborsulfolic. 

Acidul trimetatioboric (trisulfhidrilborsulfolul — W. Sturm — 1955) 
se obţine din tribromură de bor şi hidrogen sulfurat în disulfură de carbon 
la temperatură înaltă. 

Acidul trimetatioboric este mai stabil decît ciclul dimetatioboric din 
cauza lipsei de tensiune în ciclu. Ciclul hexaatomic a fost dovedit prin 
spectrul Raman (J. Goubeau ). 

Triclorborsulfolul se obţine din borsulf ol şi triclorură de bor, tri- 
bromborsulfolul din borsulfol şi tribromură de bor, iar triiodborsulfolul 
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(lin borsulfol şi acid iodhidric. Componenţii se dizolvă în disulfură de carbon. 
Primele două sînt lichide gălbui, ultimul constă din cristale incolore. 
Numai tribromborsulfolul a fost studiat rontgenografic (Z. V. Z v o n - 


k o v a — 1958). 




sn 

CI 

Br 

| 

I 

1 

B 

1 

B 

s /s \s 


1 

B 

s/\s 

HS-B^B-SH 

S 

CI-B^B-Cl 

S 

Br ~B m- B-.Br 

\ ^ 
s ^ 

1 1 

I-B^ /B-I 

S 

1) Acid trimetalioboric 

2) Triclorborsulfolul 

3) Tribromborsulfolul 

4) Triiodborsulfolul 


Stabilitatea derivaţilor halogenaţi scade de la iod la fluor care nu se 
cunoaşte. 

Cicluri alternante ale sulfuhd cu siliciul. Combinaţiile în care există 
o legătură Si-S nu sînt stabile ca atare ci numai sub formă polimerizată. 
Din reacţia tetraclorurii de siliciu cu hidrogenul sulfurat s-a separat com¬ 
pusul Cl 2 SiS (J. P i e r r e — 1847 — 1848) pe care Y. P. E 11 i e n n e 
(1953) l-a găsit dimer cu un ciclu tetraatomic. Studiind reacţia la 500°C, 
W. C. S c h u m b şiW. J.Bernard au separat un tetramer (Cl 2 SiS) 4 
cu structura : 


Cl 2 Si - S - SiCI 2 
I I 

s s 

I I 

CUSi - S - SiCl, 


S-au obţinut analog şi Br 2 SiS şi (NH 2 ) 2 SiS. 

Trebuie remarcat că disulfură de siliciu are o structură care conţine 
cicluri tetraatomice legate sub formă de lanţuri spiranice : 


/ \c/ \ţ/ \ 


Prin tiohidroliza diclorometilsilanului (CH 3 ) 2 SiCl 2 în soluţie de eter 
de petrol G. Peyronel (1953) a obţinut trimerul [(CH 3 ) 2 SiS] 3 , care 
prin încălzire formează dimerul [(CH 3 ) 2 SiS] 2 . Din determinări de moment 
de dipol, electronografice, spectre Eaman şi în infraroşu rezultă că trimerul 
nu este plan (formă sterică scaun şi baie), pe cînd dimerul posedă un ciclu 
plan cum rezultă din studii electronografice (M. Y o k o i şi colab. 
1955 — 1957, 11. Kriegsman şiH. Claus — 1959, J. G o u b e a u 
şi W. Hiersemann —1957). 

Cicluri alternante ale sulfului cu fosforul. S-a cercetat structura unor 
sulfuri de fosfor P 4 S 3 , P 4 S 5 , P 4 S 7 , P 4 S 10 , singurele care au compoziţie bine 
definită. Toate sînt. compuşi cristalini galbeni, formaţi prin reacţia directă 
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a elementelor. Structurile lor au fost studiate de Y. C. Le ung şi colab. 
(1957) pentru trisulfura de tetrafosfor, S. v a n Houten şi E. H.Wie- 
benga (1957) pentru pentasulfură de tetrafosfor P 4 S 5 , A. V o s şi E. H- 
Wiebenga (1955 — 1956) pentru heptasulfură de tetrafosfor P 4 S 7 şi 
pentru decsulfură de tetrafosfor P 4 S 10 . Aceste combinaţii conţin legături 
între atomii P-S care fac parte din molecule ciclice. Ultima combinaţie 
posedă o structură asemănătoare urotropinei. Aceşti compuşi conţin 
ticluiri condensate. A n s c h ii t z şi W. W i n t h (1950) au obţinut un 
crimei* (C 2 H 5 POS) 3 în reacţia : 


C,H 3 PH 2 + SOCI 2 = C 6 H 5 POS + 2HC1 

Plin hidroliză acest compus formează hidrogen sulfurat şi C 6 H 5 P0 2 H, ceea 
ce arată că sulful este divalent, deci structura moleculei ar fi un hexaciclu 
alternant fosfor-sulf însă nu ar fi exclusă nici o structură hexaciclică alter¬ 
nantă fosfor-oxigen : 


<V C « H » 

p 


/\ 

s s 


IW \/ 


i/° 

p \ 

x C 8 H k 



p 


/\ 

o o 

yl p f 

II 5 C./\/ x c 6 h 5 
o 


s. 


.S 


Cicluri alternante ale sulfului cu arsenul. Sulfurile arsenulm au struc¬ 
turi ciclice. Se cunoaşte structura realgarului As 4 S 4 şi a trisulfurii de diar- 
sen As 2 S 3 . Printr-un studiu cu raze X, D. C 1 a r k (1952) a arătat că 
realgarul are structura tetrasulfurii de tetraazot. Structura trisulfurii de 
di ar sen a fost studiată de X. Morimo t o (1954) : 


As = S = As 
I I 

s S 

I I 

As = S = As 


As 

/l\ 

s s s 

I 

As 

/\ 

S S 
/ \ 
As A 


Această combinaţie are o structură asemănătoare urotropinei. In ambele 
combinaţii este vorba de cicluri condensate. 

Cicluri alternante ale sulfului cu azotul. Această clasă de compuşi 
het^rociclici ai sulfului este cea mai importantă, dat fiind numărul mare 
al ă'cestor compuşi (M. B. Goehring — 1957). Se cunosc următoarele 



GRUPA A VI-A PRINCIPALA 


506 


cicluri principale anorganice hexa- sau octaatomice cu legături simple sau 
duble conjugate: 

x 


N = S N ILN-S-NH 

II II 

N = S — N 

1 II 

X 

1 

s s s s 

II li 

x s s-x 

II 1 

s 

✓\ 

N S=N HN-S-XH 

N —S-X 
| 

X N 


X 

X-S s-x 

\/ 

N 

n 4 s 4 s 4 x 4 ii 4 

s 4 x 4 x 4 

S 3 N 3 X s 

Tctruulfura dc tetraazot Tetratlotetralmlda 

Halogtnuri de tetratiazil 

Halogemiri de tritiazlf 

°\s/ C1 

O v A) 

\ S X 


n/ 'n 

IIN^ \nu 


1:1 > U° 

°V ! ! 

S f 


o*' N C1 

O* \ N / 


N 

1 

H 


S3N303C13 

S 3 N 3 () 6 II 3 


Triclorura de trioxotritiazol 

Tris.ilfurll triimida 



Se cunosc .şi săruri de tiotritiazil N 4 S#. 

Tcir asul) ura de tetraazot S 4 N 4 . A. Gregory in anul 1835 şi E. 
Soubeiran (1838) au obţinut tetrasulfură de tetraazot prin reacţia 
dintre clorura de sulf şi amoniac. S-au folosit ca dizolvanţi tetraclorura 
de carbon, disulfura de carbon şi benzenul (M. Ar n o 1 d-1936). Reacţia 
fiind exotermă, produsul de reacţie se răceşte, se filtrează clorura de amoniu, 
se extrage cu eter heptasulfimida, iar cu dioxan tetrasulfura de tetraazot : r 

6 SC 1 2 + I6NH3 = S 4 N 4 + 12 NII 4 C 1 + 2 S 

Se mai poate obţine din sulf şi amoniac lichid sub presiune (O. R uf f 
L. II e c li t-1911) sau din elemente : 

10 S + 4 NH 3 = 6H 2 S -f S 4 N 4 
S 8 + 4 N 2 = 2 S 4 N 4 

Hidrogenul sulfurat se fixează cu iodura de argint şi tetrasulfura de tetra¬ 
azot se extrage cu dizolvanţi organici. Are aspectul unor cristale galben- 
oranj. Se topeşte la 178°C. Densitatea sa este 2,922. Este insolubilă în apă 
şi solubilă în dizolvanţi organici: benzen, disulfură de carbon, dioxan 
etc. Determinări ebulioseopice şi crioscopice au indicat formula S 4 N 4 . Explo¬ 
dează prin topire sau lovire. Cu amoniacul formează un amoniacat S 4 N 4 • 
•2XH 3 , cu acidul clorhidric formează C1S 4 N 3 , prin clorurare (C1SN) 3 şi 
prin bromurare, Br 6 S 4 N 4 . Adiţionează trioxid de sulf formînd N 4 S 4 .2S0 3? 
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N 4 S 4 . 4S0 3 şi o serie de halogenuri formînd N 4 S 4 -4BF 4 , S 4 N 4 -TiCl 4 , S 4 N 4 - 
•SbCl 5 , (S 4 Î7 4 ) 2 . SnCCl 4 . Cu o soluţie diluată de hidroxizi formează tri- 
tionat şi tiosulfat, iar în soluţie concentrată sulfit şi tiosulfit: 

S 4 N 4 + 6HO“ + 3H 2 0 = 2SO|“ + S 2 0:j -+ 4NH 3 

M. Goehring (1957) consideră posibilă următoarea mezomerie între 
structurile limită : 



a) b) c) d) 

;N = S = N: n-s— n :n—s —n: n=s-n 

I I I •• II III I I I] 



:n = s = n: n-s-n :n-s-n: n-s = n 

•) *) «) h) 

Se admite, în general, forma clasică (e). Cercetând structura tetra- 
sulfnrii de tetraazot, I. L i n d q u i s t admite că se stabilesc legături - 
cu electronii p, ceea ce poate fi redat prin structura : 


N-S-N 
I : B 

: s.s : 

n * i 

N-S-N 

Formulele mezomere (a) — (f) susţin formula clasică. Prin hidroliza tetra- 
azoturii de sulf se formează hidrazină, azot sau oxid de diazot, deci în 
moleculă nu se găsesc legături N—IST. Gradul de oxidare a sulfului (+3) 
rezultă din reacţia cu acidul iodhidric : 

S 4 N 4 + 12H+ + 121 = 4S + 4NH 3 + 6I 4 

Reacţiile de hidroliza în mediu slab alcalin şi în mediu de sulfit duc la 
concluzia că doi atomi de sulf sînt S 2+ şi doi S 4+ , adică gradul mediu de 
oxidare este (3 + ) : 

2S 4 N 4 4- 60H- + 911,0 = 2S 3 02“ + ; 8NH 3 

S 4 N 4 + 2HS0i~ 4- 2H0- + 4H 2 0 = 2S 3 0'’- + 4NH 3 
Concluzia este că în moleculă nu există legături a S-S şi Î7-N, ci numai 
legături S-K Dintre determinările de structură pare verosimilă aceea a 
lui C h i a - S i - L u şi J. D o n o h u e pe baza difracţiei de electroni 
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('arc descriu molecula cu un pătrat în vîrful căruia se găsesc atomii de 
azot, iar atomii de sulf în vîrfurile unui tetraedru alternînd cu cei de azot 
(fig. 160). Structura este confirmată prin raze X de D. Clark (1952). 
Ţinînd seama de distanţele S-X — 1,74 Â, S-X = 1,54 Â şi S-S = 2,08 Â 
se apreciază că distanţa reală S-X = 1,62 Â 
indică un caracter de dublă legătură. 
Distanţele S-S de 2,58 Â şi 2,71 A indică 
absenţa legăturilor S-S în moleculă. Folo¬ 
sind atomi marcaţi 35 $*, M. G o e h r i n g 
şi J. Eber t (1955) aduc dovezi în favo¬ 
area structurilor în rezonanţă. Ei au sin¬ 
tetizat tetrasulfura de tetraazot din com¬ 
puşi cu S 2+ şi S 4+ marcat şi au descom¬ 
pus-o ca să rezulte compuşi ce conţin S 2+ 
şi S 4+ . Dacă stările S 2+ şi S 4+ participă 
prin rezonanţă la o combinare intramo- 
leculară : 



2S- ^ + 2S 4 *■ 


1S 3 + 


cu formarea stării medii de oxidare S 3+ , atunci la descompunerea tetra- 
sulfurii de tetraazot activitatea trebuie să se regăsească în mod egal în 
compusul cu S 2+ şi în cel cu S 4+ , indiferent care a fost marcat iniţial. S-a 
sintetizat tetrasulfura de tetraazot marcată, astfel: 
ci 


X N 
I II 

S* S*- CI 


ux-s - nii 
i i 

s s 

I I 

I IN — S — XII 


12 (S*N)+ -r 12 (SN)- -f 12 I ICI— 




Prin reacţiile cu iodura de plumb (TI) şi de mercur (II) şi cu piperidina 
X 4 S 4 se poate descompune intr-un compus cu S 2+ şi unul S 4+ . în amoniac 
lichid reacţia are loc astfel : 


N-S-N 
II II 


+ S* S*+NHF 
NHTII I 

N-S-N H+ 


-N S-N H 
II I 

+ S»-N-H 


H-N-S-f 

I II 

II N-S-N- II 


- > 2H — N = S + Pbl 2 = Pb(NS) a - 

N 

- X = S* = N-H + 2HgI 2 =2Hg/^S -f 4HI 
N 
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Activitatea apare în mod egal în Pb(îsS) 2 ca şi în Hg(SN) 2 , ceea ce 
arată că datorită rezonanţei în tetrasnlfură de tetraazot nu există vreo 
diferenţă între S 2+ şi S 4+ . în reacţia cu piperidina care nu se combină decît 
cu sulful divalent, activitatea apare atît în dipiperidina cu S 2+ cît şi în tio- 
diimidă, ceea ce demonstrează echivalenţa atomilor de sulf : 


,CH 2 -CIIo X II 10 C 5 N\ 

ihn<; >cn 2 —> )s* + s*(xn ) 2 + (h 10 c 5 n) 2 s+ s(nii).. 

x ch 2 -ch/ ii 10 c 5 n-' 

b c d c f 

Toate datele demonstrează, deci, eă cei patru atomi de sulf sînt echivalenţi, 
ceea ce este bine redat de structurile (a) — (t) în rezonanţă , distanţa S-N 
avind o valoare intermediară între simpla şi dubla legătură. 

Prin tratarea carbonililor unor metale cu tetrasulfură de tetraazot 
în dizolvanţi organici s-au obţinut combinaţii de tipul Me(SN) 4 cu struc¬ 
tură plană (I. Lindquist şi J. W e i s s —1958), care în urma lucrării 
lui T. S. P i p e r (1958) s-a dovedit că ar conţine hidrogen .şi ar avea urmă¬ 
toarea structură (I. Lindquist şiB. Bosenstei n—1958) : 


N = S»=X 
i l 

s s 

I I 

N -S*=N 


S-N 71 ^N-S 
I I 

II II 


Prezenţa hidrogenului s-a pus în evidenţă prin existenţa în infraroşu 
a frecvenţei caracteristice NH. 

Tetrasulfura de tetraazot este punctul de plecare pentru o serie de 
compuşi ciclici ai sulfului şi azotului. Astfel, de exemplu, prin acţiunea 
halogenurilor S 2 X 2 asupra tetrasulfurii de tetraazot la cald se obţin săruri 
(A. M euwsen — 1932) : 


3SjXj + 2S 2 X„-> 4(N 3 S 4 )X X = CI sau Br 

llin aceste combinaţii prin dublu schimb se prepară şi alte săruri. 

Unele metale reacţionează cu tetrasulfură de tetraazot în dizolvanţi 
neapoşi spre a forma compuşi de tipul: Pb(NS),., Ag(NS) 2 , Cu(NS)’ 2 „ 
T1(NS) 2 etc. Monomerul NS nu este cunoscut, însă radicalii SN“ şi SN+- 
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există în săruri şi în ioni complecşi. Scliema următoare concentrează 
cîteva direcţii de reacţie a tetrasulfurii de tetraazot: 


(NS,u • 


Reducere 

SnCI, 

H 

I 

S 

X\ 


\s 

s 


N = S 

< s >- 
-q/ t ^o- 
soci 8 +so 2 
t 

— N4S4 — 


Halogeni 

Halogenuri 

I 

X 

I 

s 


s 


S,X s - 


■S(SN)jX 


Oxidare 

SO, 

L^S 

✓\ 

N N 

°k; I I - 
; s s' 


N 

I 

N 
• II 

N 

1 

N 

0 ^ \/ ^0 

O 

ns 

SH 

1 

XS 

SX 

N 

1 

N 

N 

1 

N 



Tetratiotetraimida (SNH) 4 . H. W o 1 b 1 i n g (1908) a obţinut tetra- 
tiotetraimida printr-o metodă precizată de A. M euwsen şi M. Losel 
(1953). Soluţia benzenică a tetrasulfurii de tetraazot se încălzeşte cu un 
exces dintr-o soluţie de SnCl 2 .2H 2 0 40% în metanol în prezentţa apei : 


S 4 N 4 + 2(SnCl 2 -2H 2 0) + 41I 2 0 = (SNH) 4 -f2HCl + 2[ClSn(0H) 3 H 2 0] 

Este o substanţă incoloră care se descompune la 150°C. Este insolubilă 
în apă. M. Arnold a propus structura următoare, sprijinită de reacţia : 

HN^S—NH 

, 1 -# I 

w(S S 

HN — S—NH 

S 4 N 4 H 4 + 81- + 8H+ = 4S -f- 4I 2 + 4NH 3 

care arată că gradul mediu de oxidare al sulfului este +2. Spectrul de 
emisie Rontgen al sulfului în tetratiotetraimidă confirmă această valoare. 
Spectrul în infraroşu conţine frecvenţa caracteristică grupei NH, pe cînd 
-a grupei SH lipseşte. Structura s-a stabilit definitiv rontgenografic (R.L. 
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S a s s şiJ. Donohue — 1957). Structura aceasta mai este susţinută 
şi de faptul că substanţa se oxidează la tetrasulfură de tetraazot: 

s 4 n 4 h 4 + 2C1 2 = s 4 n 4 + 41 ici 

Prin hidroliza (SNC 2 H 5 ) 4 se obţine amina dc origină, ceea ce demonstrează 
că există o legătură directă N-C 2 H 6 . Pentru această combinaţie s-au scris, 
trei formule tautomere : 


N 

✓\ 

11 — S S-H 
I I 
N N 
I I 

H-S S-H 

\</ 


N 

7»\ 

II-S S-H 
I I 
N N 
t I 

H-S S-H 


c 2 h 6 

N 

/\ 

S S 
! I 

h 6 c 2 -n n ~C 2 H 5 
I I 
s s 

\/ 

N 

I 

C 2 Ii s 


Reacţionează cu fenil-izocianatul formînd derivatul: 

H o OH 

I li II I 

h 5 c 6 -n-c-n-s-n-c-n-c 6 h 5 
I I 

H OS S O H 

ini i ii i 

H S C # —N -C-N- S- N - C- N - C„H 5 

care bidrolizează formînd fenil-uree, ceea ce este o altă dovadă de struc¬ 
tură. Substituţia atomilor de hidrogen s-a făcut cu radicalii — C 2 H 5r 
— CH 3 , — CH 2 OH, — CH 2 — O COCH 3 , — COCH3 etc. Prin reacţie cu 
NaC(C 6 H 5 ) 3 se obţine sarea S 4 N 4 H 2 Na 2 şi S 4 N 4 Na 4 . S-au obţinut şi alte 
săruri N 4 S 4 H 2 Cu 2 C1 2 , [Cn(NS)]., [AgtNS)],, [Hg 2 (SK) 2 ]. r , [Hg(NS) 2 ] a . 
etc. (A. M e u w sen şi M. Losel - 1953). 

Halogcnuri de tritiasil. Triclorura de Iritiazil (C1SN). { . 
Trecînd clor gazos printr-o suspensie de tetrasulfură de tetraazot 
într-un dizolvant organic se obţine triclorura de tritiazil (A. A n d r e o c- 
ci — 1897). Determinări de masă moleculară arată că este un trimer cu 
structura (A. M cuwsen — 1931) : 


ci 


1 

s 


Cl- 


I II 
s S-Cl 
\/ 


N 
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Este un compus cristalin, galben, care se topeşte cu descompunere la 
162,5°C. Este solubilă în tetraclorură de carbon. Cu trioxidul de sulf for¬ 
mează compuşi de adiţie (NSC1) 3 .6S0 3 şi (NSC1) 3 .3S0 3 . Reacţionează cu 
tetratiotetraimida şi heptasulfimida: 

4(C1NS ) 3 + 3(SNH ) 4 = 6 S 4 N 4 + 12HC1 
4(C1NS ) 3 + 12S 7 NH = 6 N 4 S 4 + 12HC1 + 72S 
Prin alcooliză şi amonoliză se distruge ciclul: 

(NSC1 ) 3 + 12C 2 H 5 OH = 3S(OC 2 H 5 ) 4 + 3NH 4 C1 

->N—H 

(NSC1 ) 3 -1- 3NH 3 = N 3 S 3 (NH ,) 3 + 3 HC1 -> 3S ( 

X\-H 

Trifluorura de tritiazil. A fost preparată prin fluorurarea triclorurii de 
tritiazilcu florură de argint (II) (H. Schroder şi O. G1 e m s e r—1959) 
în tetraclorură de carbon. Este o substanţă incoloră, cristalină, cu punct 
de topire 74,2°C şi de fierbere 92,5°C. Este solubilă în tetraclorură de carbon 
şi benzen. Determinări de masă moleculară, liidroliza şi reacţia cu acid 
iodhidric confirmă o structură asemănătoare clorurii. 

lialogenuride tetratiazil. O. G1 e m s e r , C. Scliro- 
derşiH. Haesseler (1955) au obţinut tetrafluorura de tetratiazil 
N 4 S 4 F 4 prin acţiunea fluoruriide argint (II) asupra tetrasulfurii de tetraazot, 
iar W. Muthmann şi E. dever (1896) prin acţiunea bromului 
asupra tetrasulfurii de tetraazot au obţinut tetrabromura de tetrasulf 
tiazil Br 4 K 4 y 4 . Ambii compuşi sînt cristalini. Prin kidroliză şi determinarea 
masei moleculare s-a confirmat faptul că fluorura este un tetramer ciclic. 
Tratînd o suspensie de tetrasulfură de tetraazot în disulfură de carbon 
cu un conţinut de clor sau brom, E. Demarşay (1881) a obţinut tetra- 
clorura şi tetrabromura de tetratiazil. In amoniac lichid, lialogenurile 
respective suferă un proces de amonoliză : 

X ,NHo 

_N=S^ + 2NH 3 -> - X = S/ *f XII 4 X 


Din reacţia de hidroliză rezultă că sulful are gradul de oxidare +4 : 
S 4 N,F 4 + 12H 2 0 = 4NH 4 F + 4H 2 S0 3 

Molecula trebuie să fie simetrică, întrucît are un moment de dipol 

nul. Aceste fapte, precum şi absenţa legăturii S —8 indică structura : 

F F 
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Triclorura de trioxitritiazil (SNOCl) 3 . A fost descoperită de A. V. 
Kirsanov (1950) pe baza reacţiei: 

Descompunere 

II,N - SO.OH J- 2PCI, = 3HCI + POCI, + C1SO, - N = PCI,-► (SN0C1) 3 

termicii 

Există doi izomeri cis-trans sau a şi |3. Izomerul a al triclorurii de 
trioxitritiazil are punctul de topire 42 —43°C iar izomerul fi are punctul de 
topire 144—145°C. Forma a a triclorurii de trioxitritiazil se mai obţine şi 
prin reacţia dintre diclorura de sulfuril şi amoniac (M. Goehring — 
1953) în prezenţa diclorurii de tionil: 

o 

li 2.r ,?• 

SOjCI, + NH,-> XsS OH + soci, -» CI - s ( -> (SNOCl) a 


JIasa moleculară determinată crioseopic şi liidroliza triclorurii de trioxi¬ 
tritiazil confirmă structura propusă de A. V. Kirsano v. Prin cloru¬ 
rarea tetrasulfurii de tetraazot se obţine un compus galben ciclic, de 
formulă (CliSN‘) 3 . Prin tratarea acestuia cu trioxid de sulf se obţine triclo¬ 
rura de trioxitritiazil. 

Trisulfnriltriimida (S0 2 ) 3 (KH) 3 . H. Traube (1892) încălzind sulfa- 
mida 0 2 S(KH 2 ), cu o sare de argint a separat din soluţie o sare de argint 
a trisulfuriltriimidei Ag 3 (NS0 2 ) 3 .3H 2 0. A. Hantzsch şi A. Holl 
(1901) au obţinut-o liberă şi au constatat că este un trimer ciclic, pentru 
care au propus tautomeria de mai jos, iar A. leuwsen (1954), admiţând 
că numai doi hidrogeni se disociază a dat formularea alăturată : 


so, 
hx/\ 


xh . 
so. 


HO. j 


OH 

S0 2 

X 

N /\ N 

!iV° ' 


s \ 

x OH 

“O^-S^S^Lo 

V 


Structura ciclică a trisulfuriltriimidei a fost dovedită prin determinarea 
masei moleculare, rontgenografic şi prin hidroliză 


2(S0 2 NH)„ -f 3H s O + 3XII. = IHjN-S0 2 -NH, + H 3 N-S0 3 H + HjSOj 

Au fost obţinute săruri de potasiu, argint, taliu, liexaaminocobaltice şi 
derivaţi organici ai trisulfuriltriimidei. 

Tetrasidfmiltetraimida (S0 2 NH) 4 . B, Appel şi W. Huber 

(1954) au obţinut-o printre produşii de reacţie dintre [trioxid de sulf şi 
amoniac : 


so, - NH 3 = (SO,NH 3 )+ a. HO--> (SO„NH)« -: H+-» (S0 3 NH) 4 


33 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Tetrationiltetraimida (SONH) 4 . A fost obţinută de P. W. Schenk 
(1942) în reacţia: 

S0C1 2 -f NHg = SONII -1- 2HC1 

Tetramerul a fost obţinut de M. Becke-Goehring si E. Fluck 

H 

i 

0=S-X-S=0 
I I 

HN NH 
i : 

0=S—X—S=0 
i 

H 

(1957) sub forma unei combinaţii solide roşii a cărei structură a fost stabi¬ 
lită pe baza spectrului în infraroşu şi prin determinarea masei moleculare. 
Reacţia de mai sus este mult mai complicată. 

Se poate polimeriza şi liniar : 



Combinaţii ciclice ale sulfului cu oxigenul. H. Gerding şi N. F. 
Moermann (1937) au ajuns la concluzia că forma „gheaţă” a trioxidu- 
lui de sulf este compusă din molecule ciclice hexagonale S 3 0 9 . 


°\' s 


\/ 

o 

Un studiu rontgenografic a arătat că această formă constă dintr-un 
ciclu neplan de simetrie C 2 v în care fiecare atom de sulf se leagă tetraedric 
de patru atomi de oxigen. 

Se mai cunosc şi alte combinaţii ciclice, ca de exemplu, disulfura de 
ciclopentadienil-nitrozil a manganului şi reniului: 

ON—Mn—C S H S 
-S-S s-s- 
H 5 C 5 —Mn —NO 
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Se cunosc de asemenea heterocicluri cu mai mult. de două feluri de atomi. 
Astfel se cunoaşte S 2 PN 3 0 2 C1 4 care se obţine prin descompunerea termică 
a C1 4 PNS0 2 . Ciclul nu este complet plan. Poate fi considerat că provine 
de la dioxitetraclorura de tritiazil prin înlocuirea unui atom de sulf în 
ciclu cu un atom de fosfor : 


SELENUL 

Simbol: Se;JZ=34; Masă atomică: 18,96. 

Selenul a fost descoperit de J. J. Berzelius în anul 1817, 
in acidul sulfuric fabricat la Gripsholm (Suedia) care utiliza dioxid de 
sulf obţinut din piritele de la Fahlun. Selenul se depunea în nămolul 
galben-brun de pe fundul camerelor de plumb. îiumele său derivă de la 
cuvîntul grecesc selene = luna, din cauza analogiei eu telurul (pămîntul) 
descoperit de M. H. Klaproth în anul 1798. 

Stare naturală. Selenul se găseşte în roci şi în unii meteoriţi. Dintre 
meteoriţi se citează troilitul. însoţeşte sulful vulcanic şi sedimentar, se 
găseşte in sulfuri, calcaruri, argile. 

Sulful din Insulele Liparice (Vulcano) conţine 0,22—0,28% Se, cel 
din Hawai (Kilanea) conţine 0,14% Se, cel din Japonia 0,00% Se şi cel 
din Noua Zeelandă 0,398 %Se. 

S-a determinat cantitatea de selen în roci, sol, iarbă (T. W a 1 s k şi 
G. A. F 1 e m i n g — 1953—1954). Plantele Prosopisfarcta şi Cynoăon 
dactylon absorb mari cantităţi de selen şi sînt indicatori ai acestui element 
în sol. Există regiuni în U.K.S.S., Dakota, Wyoming şi Kansas, undo 
iarba conţine astfel de cantităţi încât devine otrăvitoare pentru animale. 
Culoarea galbcn-roşcată a frunzelor unor plante din Boemia se datoreşte 
selenului elementar. 

Se găseşte în natură şi ca selen nativ. Sub această formă a fost des¬ 
coperit înArizona, Utah, Colorado, Boemia (Libusina). în sulful vulcanic, 
sedimentat şi cel din sulfaţi, cantitatea de sulf în raport cu selenul este 
de zeci pînă la sute de mii de ori mai mare. 

Numărul selenurilor este mai mare decît al telururilor, din cauza 
înrudirii sale cu sulful. Cele mai importante selenuri sînt: naumannita 
Ag a 8e, eucairita (Ag, Cu) 2 Se, crookesita (Ag, Cu, Tl) 2 Se, aguilarita 
Ag 2 (S, Se), berzelianita Cu,Se, klokmannita CuSe, umangita Cu 3 Se 2 , 


C1 \/ C1 

P 

/\ 

N N 

°< i/ w 

CI \/ 

N 
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zorgita CuSe + PbSe, tiemmannita HgSe, jeromita As(Sc. S) 2 . Există 
o serie de sulfoselenuri de bismut şi plumb : guanajuatita Bi 2 Se 3 ; 
Bi„(S, Se) 3 , joseita Bi 3 Te(S, Se), platynita Bi 2 Se 3 -PbS etc. Se cunoaşte 
selenolitul Se0 2 , chaleomenita PbSe0 3 etc. 

Cantităţi mici de selen se găsesc în apa mărilor, în apele minerale de 
la Karlsbad, la Boche-Passy (Franţa) precum şi în unele ape din regiunile 
nord-americane, al căror sol conţine selen. 

Selenul se găseşte în U.S.A., U.B.S.S., în piritele din Ural, B. F.a Ger¬ 
maniei, Cehoslovacia, Islanda, Honduras, Japonia, Australia etc. 

Obţinere. Selenul se poate obţine din acidul sulfuric, din nămolul 
camerelor de plumb, din funinginea şi depozitele camerelor de despră- 
fuire ale cuptoarelor de pirite şi sulf, din nămolurile anodice de la rafi¬ 
narea electrolitică a cuprului, din nămolul rezultat de la procesul de cianu- 
rare al minereurilor de aur şi argint sau prin tratarea unor minerale 

Principiile pe care se bazează extragerea selenului sint următoarele : 
se oxidează selenul la acid selenos sau seleniţi solubili care se reduc cu 
dioxid de sulf, cu un sulfit alcalin, cu cărbune de lemn sau cu triclorură de 
fosfor. Selenul se poate transforma în selenit de amoniu care se reduce la 
azot, selen şi apă. După ce se transformă în selenură alcalină, aceasta 
este descompusă de aer în selen şi bază. 

Piritele selenifere furnizează dioxid de selen care impurifică acidul 
sulfuric din turnul Glover şi din camerele de plumb. 

Acidul sulfuric conţine selen sub formă de acid selenos sau seleniu. 
După diluarea acidului sulfuric, acidul selenos sau seleniu se reduce la 
selen metalic roşu cu un curent de dioxid de sulf. 

Acidul sulfuric obţinut din turnul Glover este roşu cind acidul sulfuric 
de spălare a gazelor nu conţine oxizi de azot, deoarece dioxidul de sulf 
reduce dioxidul de selen la selen metalic. După depunere se separă prin 
decantare. 

Anhidrida selenoasă nedizolvată (în turnul Glover sau camere) in 
acid sulfuric nu se oxidează la trioxid ci este redusă de dioxidul de sulf 
la selen şi se depune sub formă de nămol. Acest nămol poate fi tratat cu 
un oxidant ca apa regală, amestec sulfonitric, elorat de potasiu sau un 
amestec de azotat şi carbonat de potasiu. Acidul selenos sau acidul selenic 
care se obţine, poate fi redus cu dioxid de sulf. Se poate trata nămolul 
respectiv cu o soluţie de cianură de potasiu care transformă selenul în 
selenocianură de potasiu. Aceasta poate fi descompusă de acidul clorhi- 
dric. 

Se + KCN = KSeCN; KScCN + HC1 = KC1 + HCN + Se 

Pe cale uscată, nămolul camerelor de plumb se poate trata cu clor, cînd 
selenul se transformă în cloruri. Cu aer şi dioxiddemangan selenul se trans¬ 
formă în dioxid de selen. Aceşti compuşi volatili sint hidrolizabili şi 
formează cu apa acid selenos. 
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Pulberile uşoare din camerele de praf ale cuptoarelor de ars pirite 
sau sulf se tratează eu acid clorliidric, apă şi după uscare sînt topite cu 
carbonat alcalin. Scienura care se formează este descompusă de aer la 
selen elementar. Pulberile se mai pot trata după îndepărtarea plumbului 
cu sulfura- de disodiu, cînd se formează selenurâ de disodiu, care se poate 
descompune eu aer sau acid clorliidric. 

Pulberile respective pot fi tratate eu un amestec de carbonat şi peroxid 
de disodiu. Selenatul de sodiu format, dizolvat în apă, acidulat cu acid 
clorliidric este redus de sulfitul de sodiu. Deoarece dioxidul de sulf nu 
acţionează asupra acidului selenic decît lent, acesta se reduce în prealabil 
eu acidul elorhidi ic sau sulfat feros la acid selenos : 

H 2 SeU 4 + 2HC1 I I 2 Se0 3 -}- H 2 0 + Cl 2 
i LSe0 4 -f 2FeS0 4 + 1I 2 S0 4 ~i H 2 Sc0 3 + Fc 2 (S0 4 ) 3 -1- H 2 0 
ILScOg + 2SO., -f II 2 0 = Sc + 2H 2 S0 4 

Din minerale, selenul se extrage prin oxidarea acestora cu apă regală. 
După îndepărtarea acizilor prin evaporare la sec -se reia cu apă, cînd pre¬ 
cipită diclorura de plumb, apoi cu un curent de dioxid de sulf precipită 
selenul. Prin prăjire oxidantă sau topire cu carbonat şi azotat, mineralele 
se transformă în seleniţi si selenari alcalini. După dizolvare în apă, filtrare, 
evaporare şi uscare, produsul se topeşte cu cărbune de lemn. Seleniţii 
şi selenaţii alcalini sînt reduşi la selenură de disodiu. Aceasta se extrage 
cu apa şi din soluţie se separă selenul cenuşiu-negru după barbotarea unui 
curent de aer. 

Acest selen brut se lopeşre cu iiidroxid de sodiu. După dizolvarea 
topiturii şi filtrare se precipită selenul cu un curent de aer. în acest proces 
au loc reacţiile: 

3Se -r 6NaOH = 2.\a 2 Sc + Xa 2 Se0 3 + 31I 2 0 
Na 2 Sc0 3 — 3G = Na 2 Se -f 3CO 
Na 2 Se -f H 2 0 -+- l/20 2 = Sc + 2Na011 

Extragerea din nămolul de la rafinarea cuprului este folosită in 
industrie. Celelalte metode au pierdut din importanţă, datorită faptului 
că metoda camerelor de plumb aproape nu se mai utilizează. Un procedeu 
complicat se utilizează de Cooper Cliff Canada pentru a extrage selenul 
din concentratele de la flotaţia cuprului. Nămolul anodic de la rafinarea 
electrolitică a cuprului este topit cu carbonat de sodiu şi silice. Prin topi- 
tură se barbotează un curent de aer care volatilizează anhidrida sele- 
noasă şi teluroasă. Şarja cuptorului este tratată cu carbonat de sodiu cînd 
se formează o zgură de selen şi telur care au mai rămas nevolatilizate. 
Din zgura dizolvată în apă, filtrată şi acidulată cu acid sulfuric la 0,2, 
precipită acidul teluros. Din filtratul acidulat se precipită selenul cu dioxid 
de sulf. Se poate trata acest nămol cu hidroxid de sodiu şi vapori de apă 
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(după o prăjire oxidantă la 350—380°C) la o temperatură sub punctul 
de topire. în reziduu rămîne argint, cupru, nichel etc. Se spală nămolul 
bazic cu apă şi se neutralizează soluţia cu acid sulfuric. Precipită telurul. 
Filtratul se acidulează eu acid clorhidric şi se trece un curent de dioxid 
de sulf, cînd precipită selenul. 

Dacă nămolul nu conţine telur se evaporă la sec după tratare cu hidro-, 
xid de sodiu şi selenitul şi selenatul se reduc cu cocs la selenură, din care 
selenul se pune în libertate cu un curent de aer. 

Nămolul respectiv mai poate fi tratat cu acid sulfuric concentrat. 
Bioxidul de selen volatil se prinde intr-o cameră Cottrell unde este redus 
de dioxidul de sulf rezultat prin descompunerea termică a acidului sulfuric. 

Se poate oxida nămolul direct cu aer la 727°C şi apoi se încălzeşte 
la 827—1027°C pentru a volatiliza dioxidul de selen. Acesta se absoarbe 
în apă şi se precipită cu dioxid de sulf (S. N i e 1 s e n şi B.J.Heni- 
t a g e — 1959). 

Purificarea «elenului. Selenul industrial conţine sulf, telur şi diverse 
metale. Are puritatea de circa 99,5%. Cînd selenul brut conţine peste 
40% impurităţi, purificarea se poate face prin distilare în vase de fontă 
grafitică sau fontă cu siliciu 5—6%. Selenul lichid la o temperatură de 
260—350°0 se toarnă în forme. 

Alte procedee utilizează următoarele patru stadii: distilarea sele- 
nului la presiunea atmosferică, oxidarea la dioxid de selen, purificarea dio- 
xidului de selen prin sublimare şi separarea selenului cu amoniac gazos : 

SSeOo + 4NI-I S = 3Sc + 2N, + CH s O 

Prin tratarea selenului impur cu acid sulfuric concentrat selenul este oxidat 
la dioxid de selen care distilă la încălzire şi este redus de dioxidul de sulf. 

Prin tratarea selenului impur cu acid azotic diluat, acesta este oxidat 
la acid selenos care sublimă. 

Separarea de telur se poate face prin precipitare fracţionată. Adiţia 
amoniacului la o soluţie clorliidrică de selen impur urmată de acidulare cu 
un mic exces de acid acetic determină precipitarea anhidridei telu 
roase. 

Prin acţiunea unei soluţii de acid clorhidric în acid sulfuric asupra 
selenului impur şi distilare se formează clorura de selen care distilă la 
300—330°C. Acidul iodhidric precipită selenul într-o soluţie clorliidrică de 
acid selenos. Clorhidratul de hidroxilamină precipită numai selenul în 
mediu acid. Numai selenul este solubil în clorură de sulf. 

Obţinerea unui selen cu mai puţine impurităţi decît o parte pe milion 
constă în obţinerea hidrogenului selenat din selen topit (650°C) şi hidrogen 
şi apoi descompunerea acestuia într-un tub de silice la 1000°C. Hidrogenul 
selenat nedescompus este condensat într-o trapă cu aer lichid şi recirculat. 

Proprietăţi fizice. Se cunosc şase izotopi naturali ai selenului, cu 
mase foarte apropiate de 74 (0,87%), 76(9,02%), 77 (7,58%),78 (23,52%), 
80 (49,82%) şi 82 (9,19%) (J. M. Hollander, I. Perl- 
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m a ii ii şi G. T. S e a b o r g—1953). Se cnnosc izotopii artificiali 
cu numerele de masă: 70, 72, 73, 75, 77, 79, 81, 83, 84. Configuraţia 
electronică a selenului în stare fundamentală este Îs 2 , 2s 2 , 2p 6 , 3s 2 , 3p e , 
4s 2 , 3<P°, 4 p 2 , 4p„ 4 p._. Termenul fundamental este 3 P 2 . Cei doi electroni 
impari de pe stratul do valenţă pot forma două legături covalente. Baza- 
selenului în combinaţii covalente este 1,17 A. Eaza selenului în combinaţii 
tetraedrice este 1,12 A şi în combinaţii octaedrice 1,40 A. Selenul poate 
forma în unele combinaţii patru sau şase legături covalente. Afinitatea sa 
electronică pentru un electron este 40 kcal/atom-g, iar pentru doi electroni 
97 kcal/mol. Potenţialul de ionizare este 9,73eV=224,3 kcal/mol. Elec- 
trouegativitatea selenului este 2,4. în tabelul 74 sînt date alte proprietăţi 
fizice. 


Tabelul 74. Proprietăţile fizice ale selenului 


Proprietăţile 

Valoarea 

Densitatea (cenuşiu 20 °C), g/cm 3 

4,81 

Punctul de topire. °C 

217,4 

Punctul de fierbere, °C 

684,8 

Căldura de topire, cal/g 

16,4 

Căldura de sublimare, cal/g 

219,4 

Căldura specifică la 20 °C, cal/g -grd 

Rezistenta electrică (fără iluminare) sticlos la 

0,077 

18‘C, a 

8-IO" 6 

Susceptibilitatea diamagnetică 

0,32 10-« 

Constanta dielectrică 

6,6 

Efectul fotoelectric, eV 

! 4,87 

Duritatea Mohs 

2,0 


Selenul există sub formele : Se g , Se 6 , Se 4 , Se 2 , Se şi Se„ (lanţuri). 
Moleculele Se s se întilnesc în reţeaua cristalină a selenului roşu. Ele formea¬ 
ză un ciclu neplan cu distanţa Se—Se= 2,34 A, iar unghiul Se—Se—Se= 
= 105°. Vaporii de selen sînt formaţi din Se 6 şi Se 2 în echilibru. La 2000°C 
moleculele Se 2 se disociază în atomi. în spectrul vaporilor excitaţi prin 
descărcări fără electrozi există Se 4 . în selenul hexagonal există lanţuri 
de selen helicoidalo cu distanţa Se—Se din lanţ 2,36 A şi dintre lanţuri 
3,45 A. 

Molecula Se 2 este probabil paramagnetieă. Starea fundamentală a 
moleculei Se 2 este 3 S„. Pentru a explica proprietăţile paramagnetice ale 
moleculei Se 2 aceasta s-a formulat cu două legături de trei electroni : 
:Se -H-4 Se : Energia de disociere a acestei molecule este aproape cea 
care corespunde formulei clasice Se=Se. Formula moleculei de selen în 
teoria orbitalilor moleculari este Se 2 [KKLLMM (za) 2 ( ya) 2 (xa) 2 (oj-) 1 
(*ti) 2 ]. Cei patru electroni ocupă orbitalii (xa) 2 şi (cm) 2 lianţi şi formează 
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legătura dublă Se=Se. Nivelul vn antiliant degenerat cu cîteun electron 
în fiecare nivel neîmperecheat determină para magnetismul. 

Se disting următoarele forme alotrope ale selenului: selen sticlos 
sau negru, selen roşu sau amorf, selen roşu monoclinic a şi 3, selen 
gri sau metalic, conductor sau fotoconductor şi selen coloidal (fig. 161). 




Selenul sticlos are densitatea 4,3, cel amorf 4,3, cel monoclinic 4,45 şi cel 
gri 4,8. în disulfură de carbon este solubil numai cel cristalizat monoclinic. 
Curbele presiunii de vapori sînt date în fig. 162. 

Selenul sticlos sau negru se obţine răcind brusc selenul topit . Prin 
răcirea lichidului se obţine o stare de supratopire la circa 4<PC, după care 
selenul devine dur şi casant. Evaporarea lentă a selenului sub 65 C C furni¬ 
zează selen sticlos. Prin studii rontgenografice (G. B r i e g 1 e b —1920) 
şi difracţie de electroni (R i c h t e r—1943) s-a tras concluzie, <*ă selenul 
sticlos este amorf. După ÎI. K r e b s, F. Scliultze şi G. G e b- 
hardt (1955) structura ar conţine cicluri de atomi, iar după H. R i c - 
hter şi F. Herre (1957) există cicluri hexaatomice aranjate în 
lanţuri care formează pături paralele. L. E b e r t (1948) îl consideră 
un polimer. 

Selenul sticlos este o formă instabilă la toate temperaturile. Prezintă 
fenomenul de cristalizare. El se transformă în selen metalic. Selenura de 
argint catalizează transformarea selenului sticlos în selen gri (tempe¬ 
ratura de transformare circa 100°C). Sub temperatura de — 80°C se 
transformă reversibil în selen roşu. Nu conduce curentul electric. 

Selenul roşu amorf se formează reducînd soluţiile de acid selenos 
cu hidrogen, zinc, acid fosforos, clorură de staniu (II) sau de crom (II). 
Se mai obţine prin reducerea unei soluţii clorhidrice de acid selenos cu 
dioxid de sulf (H. Uelsmann —1860 si R. Schneitler —1866). 
Se obţine şi cînd se condensează vapori de selen pe un perete rece. 

Selenul roşu pare strict amorf. Alţi autori au arătat mai recent că 
subsistă o anumită organizare a atomilor chiar în această stare. Prin 
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difracţie de raze X s-a arătat că lanţurile helicoidale ale selenului gri se 
găsesc deformate şi aranjate întâmplător de-a lungul axei lanţului 
(K i c li t e r Kulcke, Spech t—1952). Selenul amorf se transformă 
termic în selen metalic. Transformarea se sfîrşeşte la 100°C. 

Selenul roşu cristalizat în sistemul monoclinic se formează la evapora¬ 
rea unei soluţii de selen in disulfură de carbon sau benzen. Există două 
forme a şi (3, ambele monoeliniee cu parametrii celulei diferiţi, cu unghiuri 
şi raportul axelor diferit. Structura cristalină ar consta din cicluri Se 8 
neplane (R. D. B u r b a n k —1951—1952) (fig. 163). Prin evaporare 
sub 72 C C se formează forma a şi peste această temperatură se formează 
forma (3 (nemetalică). Densitatea celor două forme este 4,47. Ele sînt pro¬ 
babil enantiotrope, insă ambele metastabile şi se transformă prin încălzire 
ireversibil în selen metalic. Prin încălzire rapidă se poate observa un punct 
de topire la 170°C. Este puţin solubil în disulfură de carbon. 

Selenul gri sau metalic se formează încălzind cele¬ 
lalte forme la 100°C. Este forma cea mai stabilă. Se obţi- fos° 3 ' 

ne prin disocierea hidrogenului seleniat şi a selenurilor, 
prin condensarea vaporilor, prin cristalizarea elementu- 
lui topit. Se poate obţine şi la o temperatură sub Fi 8* *63 
200—220°C prin încălzire în prezenţa unor substanţe 
organice ea anilină, chinolină, piridină, piperidină etc. Este forma practic 
insolubilă în disulfură de carbon. Selenul cenuşiu cristalizează în sistemul 
hexagonal. Reţeaua cristalină este compusă din lanţuri de atomi aranjate 
paralel. 

\s C / Se \se/ S ' ! \so/ Se \s e - / 

Sistemul cristalin, mult controversat, după 
M. Straumanis (1940) este hexagonal 
(fig. 164). Selenul gri ar exista în două forme 
A şi B. 

în concluzie, toate formele de selen se 
transformă în selen gri prin încălzire la circa 
200°C. Selenul metalic există în natură. Punc¬ 
tul său de topire, bine definit este 220°C şi 
punctul de fierbere 684,8 ± 0,1°C. 

Selenul coloidal se obţine condensînd va¬ 
porii de selen în apă sau condensînd vapori 
micşti de selen şi apă sau turnînd în apă, alcool, 

glicerină o soluţie de selen în hidrat de hidrazină. Adaosul apei la o soluţie 
de selen în disulfură de carbon în prezenţa unui protector conduce la 
selen coloidal. Pulverizarea electrolitică a unor catozi seleniferi în apă 
formează hidrosoli. Reducerea acidului selenos cu zaharoză, fructoză, 
glucoză, triclorură de titan, dioxid de sulf, sulfit de sodiu, tiosulfat de 
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sodiu, acid hipofosforos sau hidroliza monobromurii sau tetrabromurii 
de selen sau acţiunea acidului sulfuric asupra selenosulfatului de sodiu, 
sînt alte metode de preparare a solilor de selen : 

Xa 2 SeSO a + H.SO, = Se + SO s + Na-SO, + H,0 

Solii încărcaţi negativ se obţin prin condensarea electrică a vaporilor 
de selen, prin reducerea acidului selenos cu hidroxid de liidrazoniu, dioxid 
de sulf, ditionit de sodiu, glucoza, acid ascorbic în absenţa substanţelor 
protectoare sau prin reducerea acidului selenos eu hidroxid de liidrazină 
în prezenţă de protalbinat sau bisalbinat de sodiu, de gelatină, gumă ara¬ 
bică sau cu o soluţie de acid ascorbic in prezenţa gumei arabice. 

Hidrosolii încărcaţi pozitiv se obţin dintr-o soluţie de sulfit de sodiu, 
fiartă cu selen amorf şi trataţi cu acid clorhidric 

Na 2 SeS0 3 + 2HC1 = 2NaCI + Se + H.O -f- S0 3 

Culoarea solilor de selen depinde de dimensiunile particulelor. Cînd 
dimensiunea particulelor este sub 8,2 10'* cm soluţia este colorată în 
albastru şi apoi trece prin verde, galben, oranj, la roşu cînd dimensiunile 
sint peste 15.IO" 8 cm. Sub acţiunea luminii, solii de selen se transformă 
în selen nemetalic (teoria G. Mie). Sarcina solilor depinde de metoda de 
preparare. Solii sînt pozitivi la fotoforeză cînd au raza mai mare de 
0,17 jj. şi negativi cînd au raza mai mică de 0,lg. S-a studiat magneto- 
foreza şi cataforeza. 

Selenul lichid este roşu-brun. La punctul de fierbere se formează 
molecule care condensate sînt formate din opt atomi. In prezent se con¬ 
sideră structura selenului lichid formată din lanţuri lungi de atomi de 
selen învîrtite unele în jurul altora sau amestecate unele cu altele. Scă¬ 
derea viseozităţii se poate explica prin micşorarea lungimii lanţului. 
Peste punctul de topire (220°C) lanţurile persistă, dar sînt aranjate mai 
dezordonat. Există însă regiuni, micele, unde lanţurile elicoidale sînt dis¬ 
puse paralel. Punctul de fierbere este 684,9° (L. S. B r o o k s—1952). 
Molecula devine diatomică peste 900°C. Selenul lichid este fotoconductibil. 

Vaporii de selen sînt galbeni. Densitatea vaporilor de selen scade 
continuu, ceea ce reflectă o disociere progresivă a moleculelor sale. 
Căldura specifică depinde sensibil de forma alotropă şi desigur creşte 
cu temperatura. Moleculele Se 8 şi Se 6 se disociază cu creşterea temperaturii. 
Gradul de disociere al moleculelor Se 2 în atomi de selen are valorile 
0,0037 (727°C), 0,82 (1227°C), 12,9 (1727°C) şi 57,5 (2227°C). 

Selenul are o masă moleculară în diferiţi dizolvanţi foarte variabilă 
după cum rezultă din determinări crioscopice şi ebulioscopice. Beacţiile 
chimice între dizolvant şi dizolvat, formarea unor cristale mixte, falsifică 
rezultatele (în iod masa moleculară este Se 2 , în fosfor Se 4 , în antrachinonă 
Se 8il etc.) 
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Selenul colorează flacăra în albastru sau roşcat. Termenii spectrali 
ai selenului neutru şi apoi succesiv ionizat sînt : 2 P 2 , 4 S^„, S P 0 , 2 P,,,, 1 S 0 , 
2 S,/,, *S 0 . Indicele de refracţie depinde de forma alotropă a selenului. S-au 
realizat filtre de selen pentru infraroşu dată fiind absorbţia sa. Selenul 
se electrizează pozitiv prin frecare. Constanta dielectrică depinde de 
forma alotropă. Selenul monoclinic are constanta dielectrică 7,39 la 
21,7°C 

Selenul metalic posedă două proprietăţi caracteristice care au aceeaşi 
origină : putere electrică (emisie de electroni sub influenţa luminii) şi 
fotoconductibilitate (creşterea enormă a conductibilitâţii electrice prin 
expunerea la lumină). Acest ultim efect se datoreşte punerii in libertate a 
electronilor care rămîn în păturile superficiale ale elementului şi îi conferă 
conductibilitate de metal. 

Conductibilitatea depinde de starea fizică a eşantionului, de tempe¬ 
ratură, de presiune, de cîmpul electric aplicat, de natura electrozilor şi 
este foarte sensibilă la lumină (fotoconductibilitate). Impurităţile, natura 
atmosferei de gaz care înconjoară eşantionul, umiditatea influenţează 
conductibilitatea. Cu cit masa moleculară a gazului care înconjoară 
eşantionul este mai mare (cu excepţia hidrogenului), cu atît conductibi¬ 
litatea este mai mică. Antimoniul scade şi mercurul creşte conductibili¬ 
tatea. Selenul este considerat ca un semiconductor de tip p. Bl se com¬ 
portă ca seminconductor ideal între 200 şi 500°C (H. YY. 11 e n k e 1 s— 
1950). Legea lui Ohm se aplică pentru cîmpuri inferioare la 20 V/cm. 

Conductibilitatea selenului a fost explicată în cadrul teoriei lui 
A. von Hippel (J. H. de Boer — 1948) prin deplasarea go¬ 
lurilor pozitive (U. P. Z h u z e şi S. M. Ey vki n—1949) şi prin modelul 
benzilor electronice (R. G a ş p a r — 1958). E. B i 11 i g (1952 ) a expli¬ 
cat coductibilitatea slabă a selenului gri prin existenţa unei bariere de 
potenţial între lanţurile de atomi. După R. Gaşpar (1957—1958) 
selenul semiconductor are o structură în lanţuri. Distanţele între atomii 
din lanţ sînt mai mici decît între lanţuri. Reţeaua este suficient de dila¬ 
tată ca să se admită că atomii nu sînt afectaţi urni de alţii. Sub influenţa 
cîmpului cristalin, orbitalii p şi d ale atomului din lanţ, degeneraţi, se 
separă rezultînd benzi ale atomilor din lanţ. Stările ns nu contribuie la 
energia de legătură. Distanţa dintre benzile np şi cele nd este funcţie de 
distanţa dintre atomi şi se pot chiar suprapune la distanţă mică, adică 
banda interzisă devine din ce în ce mai mică. 

Wiloughby Smith (1873) a observat primul că rezistivi- 
tatea selenului scade de circa 10 000 de ori sub acţiunea luminii. Pe 
această acţiune se bazează construcţia celulelor fotoelectrice. O celulă 
fotoelectrică este formată dintr-o pătură subţire din acest element depusă 
pe o placă translucidă de aur sau alt metal. Celula fotoelectrică utilizată 
în aparatele fotografice este legată cu un galvanometru. Astăzi selenul 
se înlocuieşte cu oxid de cupru (I). Potosensibilitatea selenului îl face uti¬ 
lizabil în xerografie. 
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Von Siemens (1875) consideră conductibilitatea selenului 
proporţională cu rădăcina pătrată a intensităţii luminoase, relaţia nefiind 
generală. Poziţia maximului de sensibilitate depinde de temperatură, 
de tratamentele anterioare, de impurităţi. Celulele îşi pierd sensibilitatea 
la rece şi se pot resensibiliza prin iradiere cu lumină de lungime de undă 
din domeniul infraroşu. Celulele posedă o 
inerţie care variază cu lungimea de undă, cu 
impurităţile. O celulă expusă mult timp la 
lumină pierde din sensibilitatea sa, pentru 
radiaţia excitatoare, însă nu pentru altă 
radiaţie. 

Selenul posedă o putere termoelectrică 
importantă şi contrariu conductibilităţii, 
aceasta este izotropă (Henisch —1951). 
Anumite eşantioane de selen nu prezintă 
aceeaşi rezistenţă cînd se schimbă sensul 
curentului la care este supus eşantionul. 
Bezistenţa este mai mică în sensul metal- 
seleniu decît în sens opus. Pe această pro¬ 
prietate se bazează utilizarea selenului la construcţia redresoarelor. 
Efectul de redresare depinde de rezistenţa eşantionului, temperatură, 
iluminare (fig. 165). 

Conductibilitatea termică variază mult cu impurităţile. Creseînd 
de exemplu concentraţia de brom, coeficientul de conductibilitate 
termică scade la minimum, în intervalul 20—70°C şi apoi creşte (A. A. 
Bashshaliev şi G. B. Abdullaev — 1957—1958). 

Potenţialul de electrod al selenului dizolvat intr-o soluţie de sele- 
nură de sodiu 0,3% este de —0,05V. Forţa electromotoare a pilei : 

(-) Se roşul Na 2 S|KGl N| HgXl 2 | Hg(+) 

este 1$ — 0,61 ± 0,1 V. în toate formele sale alotrope, selenul este dia- 
magnetic cu excepţia poate a formei coloidale care după 8. S. 13 h a r- 
m a 11 i (1934) ar fi paramagnetic. Momentul magnetic al atomului de 
selen în starea fundamentală 3 P 2 este 3,68g B (unde |i B = magneton 
Bohr), 

Proprietăţi chimice. Selenul piezintă aceleaşi grade de oxidare ca 
şi sulful, adică —2, 0, +2, +4 şi -|-6. Compuşii sulfului şi ai selenului 
prezintă o puternică analogie. în stare solidă sînt adesea izotipici şi 
uneori chiar parţial miscibili. 

Selenul se combină cu hidrogenul molecular la cald formînd hidrogenul 
seleniat. Cu hidrogenul atomic el se combină cu o viteză proporţională 
cu concentraţia atomilor de hidrogen, viteza fiind o zecime din numărul 
şocurilor efective între atomii de hidrogen şi suprafaţa selenului (G. Ia. 
Bagdasarvants — 1948). 
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Reacţionează cu fluorul la temperaturi joase formînd hexafluorura 
de selen iar la o temperatură mai înaltă tetrafluorura de selen. Ou clorul 
formează în primul moment clorură de selen Se 2 Cl 2 şi în exces tetraclorură 
de selen. 

Selenul puternic încălzit se aprinde formînd dioxid de selen. Ozonul 
umed oxidează selenul la acid selenic. Cu sulful şi telurul formează cristale 
mixte. Cu borul formează selenură de bor (III) Se 3 B 2 . S-au obţinut direct 
din elemente prin topire următoarele selenuri de fosfor : P 4 Se, P 2 Se, 
P 2 Se 3 , P 2 Se 5 şi P 4 Se 3 , iar cu arsenul următoarele combinaţii: As 4 Se 2 , 
As 2 Se 3 , As 2 Se 5 . Cu antimoniul se formează prin topire în mod sigur Sb 2 Se 3 . 

Selenul reacţionează cu hidroxizii alcalini conform reacţiei: 

3Se + 6XaOH = 2Xa â Se -f Xa 2 Se0 3 -f- 3H 2 0 
Selenul se oxidează cu acid sulfuric după reacţia : 

Se -f H 2 S0 4 Z—: SeS0 3 + H 2 0 

Această combinaţie separă selen la diluare cu apă. Cu sulfitul de sodiu la 
fierbere are loc reacţia: 


Se -f- Na 2 S0 3 = Na 2 SeS0 3 

Cianura de potasiu sau sulfura de sodiu reacţionează cu selenul conform 
reacţiei: 


IvCX + Se = KSeCX 


La temperatură înaltă, selenul se combină cu majoritatea metalelor. 
Examenul curbei de solidificare a selenului şi sodiului topite la 300 J C relevă 
următoarele selenuri: Na 2 Se, Ka 2 Se 2 , 3îa 2 Se 3 , îsa 2 Se 6 . Potasiul reacţio¬ 
nează cu selenul în amoniac lichid sau la cald. S-au observat combinaţiile : 
K 2 Se, K 2 Se 2 , K 2 Se 4 , K 2 Se 5 . în aceleaşi condiţii s-au obţinut: Rb 2 Se 3 , 
Itb 2 Se 4 şi Cs 2 Se 3 . în cazul cuprului s-au pus în evidenţă selenurile: 
Cu 2 Se, CuSe, Cu 3 Se 2 . Direct din elemente prin încălzire la 620°C s-a ob¬ 
ţinut Ag 2 Se. Cu o serie de elemente se obţin selenuri numai în raporturi 
stoechiometrice : Au 2 Se, Au 2 Se 3 , SrSe, BaSe, BeSe, MgSe, ZnSe, CdSe, 
HgSe. în sistemul Se—Al s-au descris : Al 2 Se 3 , Al 3 Se 4 , Al 2 Se. Prin topire 
s-au obţinut selenurile indiului: In 2 Se 3 , InSe, In 2 Se. Diagrama analizei 
termice a sistemului Se—Zr pune în evidenţă : Zr 4 Se 3 , ZrSe 2 , Zr 3 Se 4 şi 
Zr 3 Se 2 . S-au obţinut şi alte selenuri. 

Datorită acţiunii sale asupra hidrogenului, selenul este un agent de 
dehidrogenare folosit mai ales în chimia organică. Descompune hidrogenul 
arseniat, antimoniat şi acidul iodhidric. Atacă halogenurile şi oxihaloge- 
nurile nemetalice, producînd halogenuri de selen (CIF 3 , ICI, SF 2 , SC1 2T 
AsC 1 3 , CC1 4 , CBr 4 , S0 2 C1 2 , SOCl 2 , SQ 2 F 2 , VOCl 3 ). 
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Cu iodotrifluorocarbonul reacţionează după schema: 


aKCFs^Se HjjO 

CF,I -f Se^ „ fc s> -r CF sSfCI 3 ->€F,SeO(OH) 


C>v> 


(CF 3 ) 2 Se 2 -> CF-SeCI 

% 

^H S (SeCF <1 ), + HCI-» CF.SeH 


Cu pentafluorura de antimoniu se formează Se(SbF 5 ) 2 . Seienul depla¬ 
sează sulful din sulfura de cupru (I), de argint şi de plumb, iar in amoniac 
lichid telurul din telururile K 2 Te, K 2 Te 4 : 


KjTe, + 5Se 4Te + K 2 Se 6 

Seienul are acţiune reducătoare într-o serie de reacţii. Astfel el des¬ 
compune apa. Apa oxigenată îl oxidează la acid selenic. Seienul reduce 
acidul teluric, persulfaţii, sărurile de cupru (II) la fierbere. în prezenţa apei 
reduce cloraţii şi bromaţii. Seienul este solubil în acid clorhidric cu o 
culoare galbenă, în acidul clorosulfonic cu o culoare verde. Depus pe 
hidroxidul de staniu (IV), seienul îi conferă o coloraţie purpurie analogă 
purpurei Cassius. 

Se cunoaşte un mare număr de substanţe organice care conţin selen 
(T. W. Campbell şi G. M. C o p i n g e r—1952). în aceste com¬ 
binaţii seienul are rolul oxigenului sau sulfului. Se cunosc selenoli IîrtoH, 
selenoeteri BSeR', diselenuri B— Se—Sc—R, selenoaldehide (CH 2 Se, 
CH 3 CHSe etc.), acizi selenaţi C 6 II F COSeII, lieterociciuri cu selen, săruri 
de sclenoniu RSeX 3 . RSeX„, R 3 SeX, RX„Se—SeX 2 R (X = F, CI, Br, 
1, OH, X0 3 ). 

Seienul a fost folosit drept catalizator în reacţiile de hidrogenare, oxi- 
dare (a dioxidului de sulf, a propenului), reducere, de descompunere 
(a apei oxigenate). Seienul accelerează atacul aluminiului de către acidul 
clorhidric, descompunerea soluţiilor de sulfit acid. Constituie o otravă a 
catalizatorilor pe bază de nichel sau platină. 

Proprietăţi fiziologice. Seienul comercial şi selenurile de cupru şi plumb 
nu sînt periculoase, însă hidrogenul seleniat, selenurile reactive, seleniţii 
şi seleniaţii solubili, derivaţii organici trebuie manipulaţi cu grijă. Carac¬ 
teristic fenomenelor de intoxicaţie cu selon este mirosul de ridiche stricată 
al respiraţiei şi transpiraţiei. Hidrogenul seleniat atacă extern de grav 
mucoasele nasului şi ochilor („strănut de selen”). 

Plantele de tip Stanleya consumate de animale fac carnea neconsu¬ 
mabilă. Unele insecticide pe bază de selen provoacă griului cloroză. Urme 
de selen stimulează creşterea. S-a observat că muncitorii uzinelor de rafi¬ 
nare a cuprului contractează anemie, tulburări intestinale, dermatite. 



Respirarea fumurilor seleuifere provoacă pneumonie. Concentraţia maximă 
admisibilă de selen în aer este 0,1 mg/m 3 . Selenul se localizează în dife¬ 
rite organe. 

Acidul selenos, selenic şi sărurile lor distrug bacilii difterici. Elementul 
acţionează asupra bacilului tific şi inhibă fermenţii. Selenul are proprie¬ 
tăţi farmacodinamice. Scade anemia colesterică în malarii, tuberculoză, 
sifilis. Selenul a fost încercat şi în diferite forme de cancer. Selenul dău¬ 
nează dezvoltării şi germinării plantelor în ordinea : acid selenic, selenit, 
seleniat, selenocianat, selenocianură. Pentru protecţie se recomandă 
ventilaţie şi echipament de protecţie (mănuşi, măşti etc.). 

Recunoaştere şi determinare. Coloraţia verde a selenului în acid sulfuric 
este caracteristică şi permite dozarea sa colorimetrică. O soluţie azotică 
de azotat de mercur (1) precipită seleniat de mercur (I). Ionul selenos este 
redus de sulfocianuri cantitativ la selen roşu-oranj. Difenilhidrazina 
asimetrică dă o coloraţie roşie cu anhidrida selenoasă. S-au utilizat hîrtii 
indicatoare impregnate cu acidul iodhiric etc. Selenul este redus din acid 
selenos de clorhidratul de hidroxilamină şi sulfatul de hidrazină în pre¬ 
zenţa telurului. Selenul şitelurul precipită selectiv dintr-un mediu de acid 
elorhidric cu dioxid de sulf în această ordine. 

Dozarea selenului se bazează pe reducerea acidului selenos. Aceasta se 
realizează cu hidrazină sau sărurile sale, acid sulfuros sau sulf iţi, sulfat 
de crom (II), tiosulfat, iodură de potasiu, clorură de titan (III), tiouree, 
acid ascorbic etc: 


SeOjj- -f 4S 2 0§“ -f 6H* = SeS 4 Os“ + S 4 0»“ + 311,0 
H 2 Se0 3 -i- N,II 4 = Se + N, -{- 3H a O 
Se0 2 -f 4KI + 4HC1 = Se + 21, -f- 4KC1 -f 2H,0 


Se0 2 -1- 4HCI -f 4TiCl 3 = Sc + 4TiCl 4 -f 2H,0 

Selenul poate fi oxidat de la ac ; d selenos la acid selenic cu permanganat 
de potasiu, la cald, în mediu alcalin : 

3H 2 ScO s + 2KMn0 4 -f H,0 = 2KOH + 2MnO, + 3II 2 Se0 4 

Selenul acţionează asupra cianurii de potasiu formînd selenocianura de 
potasiu. Prin acţiunea bromului asupra selenocianurii se formează cianogen, 
dozabil iodometric. Selenul poate fi transformat în bromuri volatile de 
către o soluţie bromhidrică de brom. Bromurile volatile se distilă şi sînt 
reduse la selen cu dioxid de sulf sau clorhidrat de hidrazină. Se poate 
doza complexonometric cu trilon B în prezenţă de murexid. 

întrebuinţări. S-au construit celule fotoelectrice cu selen utilizate 
pentru acţionarea barierelor de cale ferată, dispozitive de alarmă pentru 
prezenţa hidrogenului arseniat toxic la electroliza zincului, pornirea 
unor scări rulante. Fotoelementele cu selen se folosesc în calorimetrie, 
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ca luxmetre, la aprinderea şi stingerea geamandurilor luminoase. Ele 
servesc ca măsurătoare de lustru. Celula fotoelectrică cu selen (eatod 
cu strat de selen într-un tub vidat sau umplut cu un gaz inert) serveşte 
în fotografie, telefotografie, filme sonore, televiziune. S-au construit celule 
avertizoare de incendiu, de furt, pentru transmiterea sunetului. 

Se pot construi instrumente fotoelectrice speciale, cu care se pot 
executa operaţii ca numărarea, comanda, comutarea, controlul, măsu¬ 
rarea, protecţia, precum şi toate procesele de lucru care, din cauza vite¬ 
zei lor mari nu pot fi rezolvate decît imperfect cu ochiul liber. S-a folosit 
în măsurătorile densităţii optice a energiei razelor X. Inerţia sa este o 
problemă. S-a preconizat ultilizarea în xerografie. 

Una dintre cele mai importante utilizări constă în construcţia de re- 
dresoare de fier şi seleniu. A fost utilizat la vulcanizarea cauciucului. 
Diverşi pigmenţi au ca bază sulfoselenura de cadmiu. Colorează sticla în 
funcţie de alte adaosuri şi temperatură. Serveşte atît drept colorant, cit 
şi ca decolorant al sticlei. Sticle roşii se obţin prin încălzire la 500—700°C 
cu un amestec de 82—90% Cd şi 18—10%Se. Drept colorant roşu aprins 
pentru emailuri şi semafoare serveşte sulfoselenura de cadmiu, care este 
o soluţie solidă de selenură de cadmiu şi sulfură de cadmiu. Feroselenul 
este utilizat pentru mărirea rezistenţei oţelurilor la coroziune, la variaţii de 
temperatură. Conţinutul în selen este de 0,2—0,3%. Izotopul radioactiv 
,5 Se care se formează în reactorul nuclear serveşte ca izotop marcat. 


COMBINAŢIILE «ELENULUI CU HIDROGENUL 


Acidul selenhidric. Acidul selenhidric a fost descoperit de J. J 
Berzelius în anul 1918, care l-a obţinut prin acţiunea acidului clor- 
hidric asupra selenurii de potasiu sau de fier. 

Preparare. Sinteza acidului selenhidric a fost realizată pe baza reac¬ 
ţiei : 

H 2 + Se , H 2 Se A// = — 18,5 kcal 

Se trece hidrogenul peste selen încălzit într-un tub de sticlă. Gazele res¬ 
pective trec în continuare peste piatră ponce încălzită. S-a lucrat între 
350 şi 700°C, obţinîndu-se randamente peste 50%. Gazul se condensează» 
la — 80°C. 

Hidrogenul seleniat se obţine în reacţ ia dintre selen şi acid iodhidric 
au prin hidrogenarea selenurii de argint (I) la peste 620°C şi a celei de 
mercur (II) la peste 400°C : 


Se -f 2HI = H 2 Sc + I, 


H, + SeAg, = 2Ag + H„Se 
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Selenurile pot fi hidrolizate sau atacate de acizi cu formare de hidrogen 
seleniat: 

P 2 Se 3 + 6H 2 0 = 3H 2 Se + 2H 3 P0 3 
MgSe + 2HG1 = MgCl 2 + HgSe 
FeSe + 2HC1 = FeCl 2 + H 2 Se 
Al 2 Se 3 + 6HC1 = 2A1C1 3 + 3H 2 Se 



Hidrogenul seleniat se solidifică în vasul Dewar cu zăpadă carbonică 
(fig. 166). în vasul 1 se poate descompune termic şi se depune selenul. 

Hidrogenul seleniat se mai obţine prin acţiunea bazelor asupra sele- 
nului, sau a selenului asupra hidrocarburilor (H. M o i s s a n—1880, 
E. G r a e f f e—1921). 

Proprietăţi fizice. Din spectrul de vibraţie-rotaţie, regula lui Badger, 
spectrul de rotaţie pură şi spectrul de microunde s-a precizat că molecula 
hidrogenului seleniat este unghiulară cu unghiul a=91,0 di 0,6° şi distanţa 
Se-H 1,46 Â (A. W. J a c h e, P. W. M o s e r, W. Gordy - 1956). 
Această structură decurge din principiul dirijării valenţelor. Din examina¬ 
rea efectului Stark rezultă un moment de dipol electric de 0,24 D şi 
prin metoda mezomeriei valoarea ja = 0,29 D (O.N.R. Eao - 1959). 
Hidrogenul seleniat este un compus endoterm: 

H a Se(fl-) s= II 2 -r Se( l D) A// = 87,200 kcal/mol 

Densitatea absolută a hidrogenului seleniat gazos este 0,00367 la 1 atm. 
Temperatura critică este 137°C şi presiunea critică 91 atm. Din datele 
critice se calculează un moment de dipol electric de 0,715 D (Y a. K. 
S y r k i n — 1928). 

Acidul selenhidric se solidifică la —C5,73°C şi fierbe la —41,5°C. 
Densitatea- lichidului la 4°C este 1,878. Valoarea constantei lui F. Trouton, 
20,52 cal/grd-mol indică faptul că lichidul nu este asociat. Acidul selen¬ 
hidric solid există în trei forme, după cum rezultă din variaţia caidurilor 
specifice cu temperatura. Reţeaua moleculară a fost considerată cubică 


31 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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cu feţe centrate, de tip fluorină sau o reţea de coordinaţie (L. V e g a r <1 — 
—1942). 

Constanta dielectrică la —186,2°C este 7,11 şi la —73°C este 5,54. 
Aceasta creşte cu frecvenţa eîmpului. Examenul’ constantei dielectrice 
relevă rotaţia liberă a moleculei de hidrogen seleniat în interiorul cristalului 
chiar la temperatura aerului lichid. Solubilitatea acidului selenhidric în 
apă Ia 760 mm llg este 2154 cm 3 /l la 15°C şi scade cu creşterea tempera¬ 
turii. Hidrogenul selenhidric se disociază în apă după echilibrele : 

II,Se ;=! H’+ + HSc- A", -- 1,30-10-* (25"C) 

HSe- H+ + Se 2 - A', = 10- I! 

Este mai solubil in apă decît hidrogenul sulfurat şi este un acid mai puternic 
decît hidrogenul sulfurat. Acidul selenhidric formează cu apa un compus 
de inserţie cu formula II„Se.5,75 11,0 (31. von Staekelbergşi 
H. B. 31 ii 11 e r - 1954). 

Proprietăţi chimice. Energia legăturii Se-H în H 2 Se este 73,0 kcal/mol. 
Eormarea şi disocierea hidrogenului seleniat în funcţie de temperatură 
este controversată iu literatură. Astfel, M. Bodenstein nu a observat 
regiunea echilibrelor false de pe diagrama lui H. Pclabon (fig. 167). 
Disocierea este catalizată de depozitul de selen depus pe pereţi şi de lu¬ 
mină-. Hidrogenul seleniat arde cu o flacără albastră. El este distrus de 
aerul umed. Datorită instabilităţii sale este un reducător mai energic 
decît hidrogenul sulfurat. Acidul azotic îl aprinde. Eeacţia de oxidare 
este autocatalizată de selen. Apa este necesară iniţial (E. W. Pittman 
- 1949) 

II. Sc -f 1/20. = H,0 + Se(s) 

Halogenii şi sulful descompun aci¬ 
dul selenhidric : 

H,Sc(j) + I,(s) 2 HI(j) + Sc<») 

H.Se + S = H a S + Se 

Cu borul şi siliciul se formează 
selenurile respective B 2 Se 3 , SiSe 2 , 
iar cu amoniacul are loc reacţia : 

NH,HSe(s) NH 3 (s) + II.So 

Fi s- 167 Hidrogenul seleniat reacţionează 

cu metalele la temperaturi diferite. 
Soluţia de acid selenhidric este instabilă, depnnînd selen. Selenurile 
formează două unde la electrodul picător datorită reacţiilor : 

2 Se 2- ;=Z! Se§~ + 2e 
Se|" + 2Hg ;=? 2HgSe + 2c 
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Se cunosc două feluri de săruri care derivă de la acidul selenliidric : sele- 
nuri neutre M.'Se şi selenuri acide M'HSe. 

Selenurile se prepară topind elementele. O serie de metale dizolvate 
în amoniac lichid reacţionează cu o soluţie de selen în amoniac lichid 
spre a forma selenuri (alcaline). Seleniţii pot fi reduşi de carbon la selenuri. 
Prin acţiunea hidrogenului seleniat asupra sărurilor s-au preparat o serie 
de selenuri (Cu 2 Se, Ag 2 Se, ZnSe, Hg 2 Se, Tl 2 Se, SnSe 2 , PbSe,Sb 2 Se 3 , Bi 2 Se 3 , 
MnSe, FeSe, CoSe, MoSe 3 , Mo 2 Se 5 , MoSe 2 , Mo 2 Se 3 ). Prin încălzirea unui 
amestec de oxid şi de sulfură metalică cu selen se obţin sulfuri luminofore. 
Selenuri cristalizate de cupru şi argint se obţin prin antrenarea vaporilor 
de selen cu un curent de azot peste plăci de cupru sau argint uşor încălzite. 

Selenurile alcaline sînt incolore şi uşor solubile în apă. Selenurile 
acide NaHSe, KHSe şi RbHSe au structura clorurii de sodiu. Aerul le 
descompune în selen roşu, iar oxigenul le oxidează la seleniţi. S-au preparat 
poliselenuri, selenuri duble şi perselenuri Na 2 Se 2 (H. TJelsmann — 
1860), Xa 2 Se 6 . Ultimele combinaţii derivă de la acidul H 2 Se 2 sau (HSe)„ 
obţinut redueind acidul selenos cu hidrogen născînd. 

Selenurile sînt, în general, mai intens colorate decît sulfurile. Ca şi 
sulfurile corespunzătoare selenurile metalelor grele sînt insolubile în apă 
şi parte chiar în acizi. 

Proprietăţi fiziologice. Hidrogenul seleniat este foarte toxic. Limita 
tolerabilă în aer este sub 0,005 mg/l. Irită ochii, mucoasele şi provoacă 
bronşită şi bronchopneumonie. Provoacă porfirinurie şi boli de piele. 
Atacă constituenţii sîngelui. 


COMBINAŢIILE SELENULUI CU HALOGEXII 

Compuşii selenului cu halogenii se încadrează în tipurile Se 2 X 2 , SeX 2 
SeX, şi SeX 6 . Se cunosc şi oxidihalogenuri de tipul SeOX 2 (halogenuri de 
selenil). Compuşii aceştia se prepară din elemente. Halogenurile selenului 
hidrolizează cu formarea, eventual ca intermediar, a unei oxihalogenuri. 
Combinaţiile selenului cu halogenii sînt mai stabile decît ale sulfului. 
Selenurile de tip Se 2 X 2 sint mai puţin stabile iar cele de tipul SeX 4 mai 
stabile decît cele ale sulfului (tabelul 75). Halogenurile selenului de tipul 
SeX 4 şi SeX 6 hidrolizează cu formarea acidului selenos şi respectiv selenic. 
Compuşii de tip Se 3 X 2 se dismută în prezenţa apei în selen elementar şi 
acid selenos. Mono- şi dihalogenurile selenului sînt puţin stabile. Se cunosc 
de asemenea acidul liexacloroselenic H 2 SeCl 6 şi elorobromurile SeCl 3 Br, 
SeBr 3 Ci, SeCl 2 Br 2 (?). Prepararea selenoiodurilor este o problemă 
(Se 2 I 2 . Sel 4 , Sel 2 , Se 3 I 2 ). 

Fluorurilc selenului. Tetraflitorura âe selen SeF 4 . P. L o b e a u (1907) 
a admis f jrmarea tetrafluorurii de selen direct din elemente într-un vas 
de cupru sau de platină. E. B. R. Prideaux şi C. B. Cox (1928) 
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Tabelul 7 o. Halogenurilc seimului 


Tipul 

i Combinaţia i 

1 i 

Starea de 
agregare 

Culoarea 

Punctul de 
fierbere ®C 

Punctul du 
topire *C 

SeX 6 

! Scl\; 

gaz 

incolor 

i -34,5 

-39 

SeX., 

Se F, 

lichid 

I incolor 

100 

— 13,5 


SeCl, 

solid 

! gălbui 

sublimează 

dese. 

—300 


Selir, 

solid 

roşu-oranj 

— 

— 75 dese. 

Sp.,X., 

Se.,CI, 

lichid 

brun roşu 

130 dese. 

-85 


Se.Br. 

lichid 

roşu închis 

230 dese. 

-46 

SeOX., 

SeOI\, 

lichid 

incolor 

124 

4,6 


SeOCL. 

lichid 

galben deschis 

176 

8,5 


SeOOr, 

solid 

galben auriu 

—229 dese. 

42 


SeBrCl. 

solid 

galben 

_ 


ScX h Y, 

SeX 2 

Seîir.,C.l 

ScCU 

Se Bi‘, 

solid 

oranj 

227 



au preparat-o «lin tetradorură de selen (1 p.) şi fluorură de argint Agi? 
(1—5 p) încălzite la 30—G0°C într-un vas de platină : 

SeCl 4 -f -JAgF = lAgCl + SeF 4 

Se purifică prin distilări repetate cu separarea capului (Se 2 F 2 ). E. E. 
A y n s 1 e y, B. 1). Feacock şi P. L. Bob inso n (1952) au prc- 
parat-o prin acţiunea unui curent de fluorşiazot asupra selenului uscat, 
incălzit la 200 c r în vid. Produsul se distila şi se rectifică în vid. 

Proprietăţi fizice. Tetrafluoruradeselenesteunlichidincolor 
care fumegă la aer şi ai cărui vapori sînt periculoşi de respirat. Fierbe la 
L06,0°C şi se topeşte la —9,5°C. Are densitatea 2,817. Nu este polimerizată 
în stare de vapori. Conductibilitatea slabă indică o disociere în ioni SeFJ- 
şi SeFy. Prin difracţie de electroni şi din spectrul Ramau s-a determinat 
că structura moleculei este un tetraedru neregulat (B. E. Dodd — 1956). 
Difracţia de electroni şi rezonanţa magnetică nucleară sînt în acord cu 
simetria C 2 , a tetrafluorurii de selen (E. L. Muetterties şi W. D. 
Phillips — 1959). Este miscibilă cu alcoolul, eterul, acidul sulfuric şi 
pentafluorura de iod. Dizolvă bromul, iodul, sulful, selenul. 

Proprietăţi chimice. Tetrafluorura de selen este descom¬ 
pusă de apă. Atacă fosforul, arsenul, antimoniul, bismutul şi siliciul pulveri¬ 
zate, cu formare de fluorură, selenură sau chiar selen liber : 

ScF 4 + Si = SiF 4 + Se 

Tetrafluorura de selen deplasează tetrafluorura de sulf din combinaţia sa 
de adiţie cu trifluorura de bor (P. L. Bobinson şi N. Bartlett — 
- 1957): 

SFj* BF 3 + SeF 4 = SF 4 + SeF 4 -BF 3 
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Reacţionează eu unii hidracizi în soluţie eterică şi cu lialogenurile alcaline 
astfel: 


ScF 4 + 2H a Se = 4HF -f 2 Se 
3 ScF 4 + 4AsHj. = 12HF -f- 3Se -f lAs 
ScF 4 + 4KBr = 4KF 4- ScBr 4 

Formează o .-orie de compuşi de adiţie: SeF 4 *BF 3 , SeF 4 -AsF 5 , 
SeF 4 -SbF 5 , SeF,*S0 3 , 2SeF 4 • VOF 3 . Cu fliiorurile metalelor alcaline, 
fluorura de tal iu (I), OsF 8 şi IrF s formează selenofluoruri M'SeF 5 şi probabil 
OsSeF 9 şi IrSeF 9 . 

Pentru dozare se utilizează reacţia între o soluţie de tribromură de 
bismut în eter şi tetrafluorură de selen, cînd se formează un precipitat alb 
de tr ifluorură de bismufî: 


3SeF 4 -f -IBiBr 3 = 8SeBr 4 4- 4BiF 3 

C. G r i t m a n (1955) a observat că adăugind tetrafluorură de selen la acidul 
sulfuric din acumulatoarele cu plumb, acestea se pot încărca sub un curent 
de o sută de amperi în loc de şase amperi cum se obişnuieşte. Spectrele de 
rezonanţă magnetică nucleară a tetrafluorurilor elementelor din grupa a 
Yl-a principală arată că fluorul se schimbă. Yiteza de schimb creşte în 
ordinea SF 4 <SeF 4 <TeCl 4 şi ca urmare a creşterii asocierii moleculare 
indicată de punctele de topire şi de fierbere. 

Hexafluorura de selen SeF 6 . E. B. R. Prideaux (1905 — 1900) 
a preparat hexafluorura de selen (fig. 168) trecînd fluorul peste selen la 
— 78°C. Hexafluorura de selen sublimează ca un solid cristalin alb. 
W. K1 e m m şi P. Henkel (1932) au preparat-o pură în acelaşi 
aparat condensînd-o în vasul 1 răcit la — 190°C. Aparatura trebuie uscată. 
Hexafluorura poate fi purificată prin sublimare. Vaporii se trec prin soluţii 
de KOH 3N şi peste CaCl 2 pentru uscare. După condensare se poate face 
o rectificare. 



Fig. 168 


P r o p r i e ta ţi fizice. La temperatura ordinară, hexafluo¬ 
rura de selen este un gaz. Se solidifică la —34,8°C. Sublimează la —45,0°C 
şi la —100°O sub 3 mm Hg. Are densitatea 2,168 la —20°C. Prin difracţie 
de electroni s-a stabilit că molecula este octaedrică cu distanţa Se—F = 
= 1,67—1,70 A. Pentru a menţine octetul, P. L. Robinson (1934) şi 
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G. T. Pearsonau propus ca în molecula tetrafluorurii de selen doi atomi 
de fluor să fie legaţi prin dubleţi, iar patru prin legături monoelectronice. 
Modelul acesta cu legături de tip diferit este incompatibil cu simetria sa 
care nu reflectă vreo diferenţă în tipul de legătură. Mai bine se consideră 
molecula ca un hibrid de rezonanţă care să facă legăturile echivalente. 
Se pot admite şase legături covalente cu utilizarea orbitalilor 4 d ai selenu- 
lui. Spectrul în infraroşu susţine simetria octaedrică O h (J.Gaunt - 1953). 
Este puţin solubilă în apă. 

Proprietăţi chimice. Hexafluorura de selen este stabilă la 
aer. Spre deosebire de hexafluorura de sulf acţionează ca oxidant şi ca 
fluorurant. Atacă metalele la diferite temperaturi formînd o fluorură 
şi o selenură. Reacţionează cu amoniacul: 

SeF 6 + 2NH 3 = Se + 6HF + N 2 

Reacţionează cu clorura de potasiu la 500°C, cu bromura de potasiu la 
300°C şi cu iodura de potasiu la temperatura ordinară conform reacţiilor : 

SeF, + 6KC1 = 6KF + ScCl 4 -f Cl 2 
2SeF # + 12KBr - 12KF + Se 2 Br 2 + 5Br 2 
SeF 6 + 6KI = 6KF + Se + 3I 2 

Reacţionează cu sulfitul de sodiu conform reacţiei: 

SeF 6 + 9Na 2 S0 3 + 4H 2 0 = 6NaF + Na 2 S0 4 + N^SeO,, + 8NaHSO, 

Oxidează hexacianoferatul (II) de potasiu la hexacianoferat (III) de pota¬ 
siu. Atacă sticla pyrex şi se obţine acid hexafluorosilicic (C. Dagron- 
1956). Se utilizează ca izolant electric gazos. 

Clorurile selcnului. Diclorura de diselen Se 2 Cl 2 . A fost preparată de 
F. S a c c (1848) şi R. H a n s 1 i a n (1910) din elemente : 

2 Se + Cl 2 = Se,CI 2 

II. Stammreich şi R. Forneris (1956) au preparat-o în tub 
închis la — 70°C prin acţiunea clorului lichid asupra selenului gri şi încălzind 
treptat la 120°C. Diclorura de diselen se mai obţine trecînd clorul printr-o 
soluţie de selen amorf pînă la dizolvare şi precipitarea tetraclorurii de 
selen. Se obţine prin încălzirea tetraclorurii de selen la 120°C cu selen gri 
în tub închis. Au fost realizate şi alte reacţii: 

4PC1 S -f 2ScO a = Se 2 Cl 2 -f 4P0C1 3 + 3C1 2 
2PC1 6 -f 2SeOCl 2 = Se 2 Cl 2 -|- 2POCl 3 + Cl 2 

A. Lehner (1818) a redus oxidiclorura de selen SeOCl 2 cu metale, iar 
A. Lehner şi R. R. A. R a o (1925 — 1926) au redus dioxidul de 
selen în soluţie clorhidrică cu selen sau cu dioxid de sulf : 

Se0 2 + 3Se + 4HC1 = 2Se 2 Cl 2 -f 2H 2 0 
Se purifică prin distilare sau spălare cu acid sulfuric. 
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Este interesantă diclorura mixtă SSeCl 2 . Se obţine din selen şi diclo- 
rură de sulf sub forma unui lichid roşu închis şi din sulf şi diclornră de 
diselen ca un lichid portocaliu. Deosebirea acesta s-ar putea explica prin 
structura diferită : 


S = 


şi Se = 


CI 

CI 


Proprietăţi fizice. Diclorura de diselen este un lichid 
uleios, galben-brun, cu miros iritant. Fierbe cu descompunere la 127°C şi 
733 mm Hg. Se solidifică la — 85°C. Densitatea sa este 2,7741. Molecula este 
monomeră iu bromură de etilen. Din spectrul Kaman simetria sa este 
Ci sau CuŞi formula este Se=SeCl 2 sau CI —Se— Se — CI (H. S t a m- 
m r e i c h — 1956, B. Forneris —1956). Are momentul de dipol 
2,1 D. Este solubilă in benzen, cloroform, tetraclorură de carbon şi acid 
sulfuric concentrat. Dizolvă sulful, selenul şi iodul. 

Proprietăţi chimice. Fiind puţin stabilă, diclorura de 
diselen se disociază la distilare : 


2Sc s Clj => ScCl 4 + 3Se 

Este descompusă de apă, alcool şi eter. Cu clorul formează tetraclorură 
de selen. Cu ozonul are loc reacţia : 

2ScjC 1 2 + 60 3 = ScClj + 3SeO. + 60. 

Este descompusă de fosfor, arsen şi hidrolizează cu apa : 

2ScXl. + 2IIjO - SeO. + 3Se + 4HC1 

Formează compuşi de adiţie: Se 2 Cl 2 -S0 3 , 2 A1C1 3 ■ SeCl 4 , 2SbCl 5 -SeCl 4 , 
Se 2 Cl 2 -S 4 Ps,. Atacă sodiul şi potasiul cu explozie. Atacă metalele: Cu, 
Ag, Mg, Fe, As, Sb, Sn. Sînt atacaţi peroxidul de sodiu, superoxidul de 
potasiu şi oxizii unor metale (Li, Cu, Ag, Be, Mg, Zn, Hg, (’d, As, Sb, 
Pb, Fe, Ai, Co). Atacă o serie de selenuri, sulfuri, carbonaţi bazici. Cu 
amoniacul în cloroform formează Se 4 X 4 . Descompune alcoolul şi reacţio¬ 
nează cu etilena şi alte substanţe organice (A. E. G o d d a r d — 1937): 

'2(CHj = CHj) + 2Sc a CI. = (CHjCICHjJjScCI. + 3Sc 

Diclorura de selen SeCL . J. H. Simons (1930) şi Don M. 
Y o s t (1930) consideră tetraclorură de selen gazoasă disociată complet 
în SeCl» şi clor. Spectrul de bandă difuz (spectrul de fluctuaţie) confirmă 
existenţa sa (M. W e h r 1 i — 1936, H. SponerşiE. Teller — 1941). 

Tetraclorură de selen SeCl 4 . Această combinaţie a fost obţinută direct 
din elemente de .1. J. Berzelius (1830) şi de alţi cercetători. 
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Z. Yavrin şi R. Resl (1955) au obţinut-o din elementele uscate. Se 
formează într-o serie de reacţii: 

2S0 2 CI 2 + Se = SeCl 4 4 2SO z 
2S0C1 2 + Se = SeCl 4 4 S0 2 + S 
3PC1 5 4 PbSe = 3PC1 3 + PbCl 2 -f SeCl 4 

Se poate obţine prin acţiunea clorului asupra diselenurii de carbon sau 
asupra diclorurii de diselen în bromură de etil (G. A. Artamonov — 
1946) prin acţiunea diclorurii de tionil sau triclorurii de fosfor asupra 
oxidiclorurii de selen etc. Se purifică prin sublimare la 170 — 180°C în 
curent de clor (P. C. C h a b r i £ — 1890). 

Proprietăţi fizice. Tetraclorura de selen este o substanţă 
solidă, galben pal, care se topeşte Ia. 305°C şi sublimă la 196°C sub presiune 
normală. Densitatea vaporilor este 3,92 la 218°C. Presiunea de vapori în 
prezenţa şi absenţa clorului indică faptul că în fază de vapori este complet 
disociată : 


SeCl 4 = Cl 2 + SeCl 2 

Deşi un studiu de difracţie de electroni admite o formă tetraedrică regulată 
cu distanţa Se—CI = 2,13 Â, momentul de dipol mare (2,54 D) indică o 
structură disimetrică. O ipoteză asupra unei structuri ionice SeCl 3 + Cl - 
fost criticată (H. Gerding şi H. Houtgraaf — 1954). Această 
ipoteză avea la bază faptul că aductul SeCl 4 Py 2 acţionează în acetonitril 
asemănător unei sări a ionului [SeCl 3 Py 2 ] + (Ă. W. Cordes, T. Y. 
Hughes, 1964), că ionul SeCl$ este izosteric cu AsC 1 3 , că spectrul 
Raman şi măsurătorile de conductibilitate ale compusului SeCl 4 -AlCl 3 în 
stare lichidă şi solidă sînt în acord cu structura ionică SeCls, AlCly (H. 
Gerding şi H. Houtgraaf — 1954). Tetraclorura de selen se 
dizolvă în sulf topit, hidrogen sulfurat lichid, triclorură de antimoniu şi 
oxitriclorură de fosfor. Este mai stabilă decît diclorura de diselen. 

Proprietăţi c h i m i c e. Sulful şi selenul reduc tetraclorura 
la diclorura do diselen, iar fosforul o reduce la selen liber : 

2Si‘Cl 4 4 OS = 3SX1, 4 Sc,CJ 2 
2ScCI 4 4 6Sc = 4Sc,Cl 2 

llidrolizează cu apa din atmosferă formînd oxididorură sau acid selenos : 
Si*CI 4 4 HjO = ScOCl 3 4 2HC1 
ScCl 4 4 311,0 = HoSeO, 4 4HCI 

Cu acizii şi oxihalogenurile sulfului au loc o serie de reacţii: 

SeCI 4 4 2H,S0 4 - SeOCl, 4 H 2 S 2 0 ; 4 2HC1 
ScCl 4 4 H 2 S,0 7 = H,S0 4 4 SeS0 3 Cl 4 
i ScCl 4 4 S 2 0 5 ci, = SOj 4 CJ, 4 SeS0 3 Cl 4 
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Tetraclorura de selen transformă la rece anhidrida selenoasă în oxidiclorură 
de selen şi la cald dioxidul de telnr în tetraclorura de telur. Eeacţionează 
cu amoniacul dînd tetraselenură de tetraazot Se 4 N 4 . Formează compuşi 
deadiţie : SeCl 4 . 4NH 3 , SeCl 4 . PC1 5 , Sed 4 . Sb01 5 , SeCl 4 . A1CL, SeCl 4 .AuC'l 3 
şi de tipul SeCl 4 . 2M'X. Tetraclorura de selen adiţionează acid clor- 
hidric concentrat formînd acid hexaeloroseîenic. Acesta poate fi preparat 
şi pe baza reacţiei: 

Se0 2 + 6HC1 ^zz! H 2 [SeCI c l + 2H a O 

Sărurile de amoniu, rubidiu şi cesiu ale acestui acid cristalizează în sis¬ 
temul cubic. 

Bromurile seimului. Dibromura de (lisele» Se 2 Br 2 . Această combinaţie 
a fost preparată din elemente de G. S. Serullas (1827) şi Schnei- 
der (186G). H. Stammreich şi B. Forneris (195G) au 
preparat-o (lin elemente prin acţiunea bromului asupra selenului gri 
la — 70°C în tub închis, încălzind lent pînă la .120°C şi prin acţiunea 
bromului asupra unei soluţii de selen amorf în disulfură de carbon. 
Se mai poate prepara prin acţiunea bromului asupra unei soluţii îngheţate 
de dioxid de sulf (A. Lenlicr şi O. Kohorn — 1925). Tetrabro- 
mura de carbon reacţionează cu selenul gri formînd un compus solid care 
se descompune cu alcool în diclorură de diselen ( H. V. A. B r i s c o e , 
J. B. Peel, J. E. Eowlands — 1929). Dibromura de selen 
se disociază în mediu de tetraclorura de carbon în dibromură de diselen 
şi brom: 

2SeBr 2 Z=2 Se 2 Br 2 -J- Br 3 K = 0,0252 

Proprietăţi fizice şi chimice. Dibromura de diselen 
este un lichid roşu ca sîngele, cu miros iritant, care fierbe la 225—230°C. 
Densitatea sa este 3,604. Se disociază termic : 

2Se,Br 2 = SeBr 4 + 3 Se 

Din densitatea de vapori rezultă că între 250 şi 500°C este practic disoci¬ 
ată in brom şi dibromură de selen. Limitele celor trei benzi din spectrul 
de absorbţie corespund la reacţiile de fotodisociere : . 

Se 4 Br 3 -f /iv 4 = SeBr 2 + Se( 3 P) /iv, = 61 kcal/mol 
Se.,Br 2 + Av 2 = Se 2 + 2Br ( 2 P 3 2 ) Av 3 = 81 kcal/mol 

Se 3 Bi\, -|- i'tv 3 = Se 2 + 2Br x ( 2 P 1/2 ) /iv 3 = 98 kcal/mol 

Simetria moleculei este C« sau C? T cum rezultă din spectrul Eaman. Beac- 
ţionează cu apa şi bazele: 

2Se 2 Br 2 + 3H,0 = H 3 Se0 3 + 3Sc + 4HBr 

2Se 3 Br 2 + 3NaOH = NaHSeO a -f- 3Se -f 2NaBr + 2HBr 
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Reacţionează, cu amoniacul în soluţie de disulfură de carbon formînd 
Se 4 X 4 . Se cunoaşte şi sarea (NH 4 ) 2 SeBr 6 . 

Dibromură de selen SeBr 2 . Spectrul de absorbţie al unui amestec de 
selen şi tetrabromură de selen confirmă existenţa dibromurii de selen 
(S. Wehrli — 1956). Studiile spectrofotometrice ale lui X. W. Ti - 
deswell şi J. D. 31 c. Gullough (1956) asupra soluţiilor de 
tetrabromură de selen şi de selen şi brom indică faptul că tetrabromura 
de selen este total disociată şi că soluţiile mixte de brom şi selen conţin 
dibromură de selen, dibromură de diselen şi brom : 

2ScBr, «IZÎ So 2 Br 2 -f Br 2 K = 0.02 

Tetrabromura de selen SeBr 4 . G. S. Serullas (1827) a descoperit-o 
în reacţia dintre elemente. Se mai obţine în reacţiile : 

Se 2 Br 2 -f 3Br 2 = 2SeBr 4 

Se0 2 + lIIBr = SeBr 4 + 2H a O 

Lichidul uleios vîscos se spală cu hidroxid de sodiu şi se usucă pe diclorura 
de calciu. Se poate extrage în eter, esteri, hidrocarburi sau tetraclorură 
de carbon ( E . B o c k — 1956). 

Proprietăţi fizice şi chimice. Tetrabromura de selen 
formează la temperatura obişnuită cristale roşii-oranj cu miros neplăcut. 
Cristalele se disociază la 70—80 C C în selen şi dibromură de diselen. Vaporii 
condensaţi conţin tetrabromură şi dibromură. Tetrabromura de selen 
are densitatea 4,029 la — 78°C. In stare de vapori se disociază în dibromură 
de selen (31. I). Y o s t 1930—1931). Spectrul de absorbţie conţine patru 
benzi cu patru limite corespunzînd unor procese de fotodisociere. Tetra¬ 
bromura este solubilă în disulfură de carbon, cloroform, tetraclorură de 
carbon, tribromură de antimoniu topită. Cu apa hidrolizează : 

ScBr 4 + 3II 2 0 = H 2 Se0 3 + 4HBr 

Bioxidul de sulf o oxidează la oxidibromură de selen. Formează un compus 
de adiţie cu trioxidul de sulf SeBr 4 . 2S0 3 de culoare galbenă. Amoniacul 
reacţionează cu tetrabromura de selen în disulfură de carbon, formînd 
tetraselenură de tetraazot Se 4 X 4 . 

Tetrabromura de selen reacţionează cu acidul bromhidrie dînd acidul 
liexabromoselenic H 2 [SeBr B ]. Acidul liber se obţine dizolvînd anhidrida 
selenoasă în acid bromhidrie. Cu bromurile metalelor alcaline, acesta 
formează săruri de tipul: 31 2 [SeBr 6 ]. Prin acţiunea clorurii de amoniu 
asupra acidului selenos se obţin cristale octaedriee de (NH 4 ) 2 [SeBr 6 ]. 
Se cunoaşte şi K 2 [SeBr 6 ] sub forma unor cristale cubice. 

Iodurile selenului. J. B. Trommsdorff (1826)şi R. Schnei- 
der (1866), şi P. Guyot (1871) au pretins că au preparat mono- 
iodura şi tetraiodura de selen. Repetarea unor reacţii de către E. M o n - 
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tignie (1937) nu a dus la rezultate pozitive. E. A. Hyman şi 
D. H. T o m 1 i n (1953) au constatat legarea iodului la. extremitatea 
lanţurilor —Se—Se—Se —. J. D. Mc. Cullough şi E. Beck- 
mann (1936—1914) consideră că se formează diiodură de diselen cînd 
se agită selenul cu o soluţie de iod în tetraelorură de carbon sau diiodură 
de selen, şi tetraiodură de selen cînd se agită selenul cu o soluţie de iod 
in bromură de etilena. Spectrele de absorbţie ale amestecurilor de iod şi 
selen în disulfură de carbon indică existenţa unei ioduri Se 4 I 2 , măsurătorile 
spectrofotometrice ale amestecului de diclorură de diselen şi iodură de 
potasiu indică existenţa diiodurii de diselen Se 2 I 2 . A. F. K a p u s - 
tinskii şi Gulutin (1947) au ajuns la concluzia existenţei seleno- 
iodurilor Se 3 I 2 , Sel 2 şi Sel 4 . 


COMMXAŢtlLE SELKXt I.t'I CU OXIGENUL 

Oxizii sclenului. Au fost indicaţi oxizii SeO, Se 3 0„, Se 2 0 3 , Se0 2 , Se 2 0 5 
şi Se0 3 . In stare pură au fost obţinuţi numai oxizii Se0 2 , Se 2 0 6 şi Seb 3 . 

Oxidul de selen SeO. Oxidul de selen se formează într-o flacără care 
conţine oxigen şi carbon în care se introduce o soluţie de dioxid de 
selen (E. K. Asundi, M. Jan-Khan şi E. Samuel 1935 — 
L936). Se mai formează prin acţiunea descărcărilor electrice asupra vapori¬ 
lor de dioxid de selen şi selen (L. şi E. B 1 o o k şi S. P. C h o o n g — 
1935) sau cînd se excită aceşti vapori într-un tub Geissler. Prezenţa sa 
este pusă în evidenţă de un spectru de emisie caracteristic. 

Bioxidul de selen Se0 2 . Dioxidul de selen există în natură ca selenolit. 
Selenul arde în aer sau oxigen formînd dioxid de selen ( J . J . Ber¬ 
ze 1 i u s — 1830). Apa regală şi acidul azotic oxidează selenul la aeid 
selenos. Lichidul se distilă. Trece intîi acidul azotic şi clorhidric, apoi 
dioxidul de selen. Se mai prepară trecînd oxigen barbotat prin acid azotic 
fumans peste selen topit ( J . M e y c r — 1922). Se purifică prin subli¬ 
mare. S-a brevetat oxidarea selenuiui cu aer în prezenţa catalizatorilor 
pe bază de oxizi de crom sau mangan (P. B. Ellcin — 1915). S-a 
realizat şi reacţia: 

Se -1 SiO, + 2 SO s F 2 = SeO. + 2SO, + Sil-', 

Oxidarea selenuiui se poate face şi eu apă oxigenată. 

Proprietăţi fizice. Dioxidul de selen se prezintă ca o 
masă albă cristalină sau ca ace translucide, dat fiind faptul că este un 
polimer. Se topeşte la 34U C în tub închis şi sublimează la 315°C cînd presi¬ 
unea atinge o atmosferă. Are densitatea 3,59 la 20°C. Dioxidul de selen 
lichid are o culoare galbenă. Vaporii coloraţi în verde au un miros carac¬ 
teristic de ridiche putredă. Dioxidul de selen cristalizează în sistemul 
pătratic. Celula conţine opt atomi de selen şi şase atomi de oxigen. Eeţeaua 
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este formată clin lanţuri infinite (fig. 169) (J. D. M e . C u 11 o u g li — 
1937) cu structura electronică: 

:0: Se :(): 

:Se O Se: 

:G: Se :(>: 

Jumătate din atomii de oxigen sînt legaţi de doi atomi de selen ţi restul 
numai de unul. Lanţurile paralele trebuie imaginate cu piramide trigo- 


\ s Se \ Se Se 

\j/ 

Fig. 109 

nale, aproape regulate, cu «elenul în vîrf. între lanţurile vecine, distanţa 
O—O este 2,70 Â care este suma razelor ionice. 

Prin difracţie de electroni rezultă că molecula liberă in stare de vapori 
are forma unui triunghi cu latura 1.61 Â şi unghiul O—Se—O = 125° 
(K. J . Palmer şi X . Elliot t — 1938). Legăturile sînt duble 
sau puternic localizate (A. P o t i e r — 1953). Bioxidul de selen este 
foarte solubil în apă (67 g la 100 g soluţie şi 25°C), alcool metilic, etilic, 
acetonă, acid acetic şi acid sulfuric: 

Se0 2 -f- H 2 0 ;=? I l 2 Sc0 3 

Reacţia de mai sus este reversibilă, adică 
acidul selenos poate fi descompus termic 
pentru a recupera dioxidul de selen. 
Sistemul dioxid de selen — apă este redat 
in fig. 170. S-a preparat şi dioxid de 
selen coloidal (J. L. B r o w n — 1933). 

Proprietăţi chimice. Bi¬ 
oxidul de selen este un oxidant. El oxi¬ 
dează borul, fosforul, sulful, siliciul, amo¬ 
niacul, hidrogenul fosforat, hidrazina, 
SeO s ,°/o hidroxilamina şi hidrogenul sulfurat. Se 
Fig- 170 aprinde în alcool, eter, benzen, amoniac, 

hidrogen sulfurat, disulfură de carbon la 
•100 C C, dînd o flacără ce conţine Se 2 şi sigur un oxid inferior. Se dizolvă în 
apă formînd acid selenos. Dizolvat în acid clorhidric reacţionează cu acidul 
sulfocianhidric sau sulfocianură de amoniu spre a forma sulfocianura 
de selen Se(SCX) 2 . Această substanţă este utilă pentru introducerea 
grupei SCX în compuşii organici (S. M . O h 1 b e r g şi P. A . van 
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(Ier Meulen — 1953). Reacţionează cu halogenurile neraetalelor şi 
clorurile acide cu formare de selen sau de selenură: 

ScOj + 2BrFj = O, + ScF, + Br. 

Sc0 2 + 2PCÎ, = Se + 2POCÎ, 

ScO a + 2SeOCl 2 = SeCl, + 20., + 2Sc 

Anhidrida selenoasă se combină cu oxizii metalici formînd seleniţi. Dioxidul 
de selen este oxidat, ca şi selenul, de apă oxigenată la acid selenic : 

ScOj +. H 2 0 2 = HjSeOj 

Acidul azotic îl oxidează la acid selenic. Reacţionează cu trioxidul de urau 
formînd compuşi ca: U0 2 . Se0 2 şi U0 3 . SeO». Dioxidul de selen este 
uşor redus dintr-o soluţie puternic elorhidrică, la selen, de către dioxidul 
de sulf, acidul iodhidric, hidrogenul sulfurat, ionii de staniu (II), fier (11) etc. 

S-au descris compuşi de adiţie hidrataţi cu V 2 O s , TiO z . Dioxidul 
de selen absoarbe acizii halogenaţi formînd Se0 2 . 5HF, Se0 2 . 2IIC1, 
Se0 2 . 4HBr şi Se0 2 . 2HBr. Acidul sulfuric concentrat il transformă 
în selenoxid de sulf SeS0 3 . Cu fosfatul de codeină în acid sulfuric formează 
o coloraţie albastră. Poate fi dozat pe baza reacţiilor : 

SeOj + 4KI + 4HCI = Se + 2I a + 4KC1 + 2H 2 0 
SeO a + 4HC1 + 4TiClj = Se + 4TiCI, + 2H.O 

Dioxidul de selen este toxic. Concentraţia permisă în aer este 0.0001 — 
0,0005 mg/l aer. Este un oxidant folosit în chimia organică. Se utilizează 
ca adaos la sticlă. 

Pentaoxidul de diselen Se 2 O r> . A fost obţinut prin încălzirea unui 
amestec de dioxid şi trioxid de selen în exces, în tub închis la 120°C 
( Jerschkewitz - 1957). După sublimarea trioxidului de selen din 
amestecul lichid precipită cristale de pentaoxid de diselen la răcire şi 
uscare cu un curent de aer. Se topeşte la 135°C şi se lichefiază complet 
la 224°C. Diagrama difracţiei razelor X este diferită de a dioxidului şi 
trioxidului de selen. Cu apa formează acid selenos şi selenic. 

Trioxidul de selen SeO s . Trioxidul de selen a fost preparat prin acţi¬ 
unea unui cîmp electric de înaltă frecvenţă asupra unui amestec de oxigen 
şi selen la 15—20 mm Hg (A. Rheiboldt, A. Hess el. 
K. Schwentzer — 1930). A mai fost obţinut prin oxidarea selenului 
în zona negativă a unui tub de descărcări (E . A . Kramcr şi 
V. W. Me 1 o ch o — 1934). B . Malihâk (1956) l-a obţinut 
oxidînd dioxidul de selen cu apă oxigenată 10%, încălzire sub reflux şi 
distilare în vid pentru îndepărtarea apei oxigenate. 

Proprietăţi. Este un compus solid alb higroseopic care se 
topeşte la 118°C şi se disociază la 250 C C. Există în două forme cristaline. 
Una dintre forme este cubică şi cealaltă aciculară. Formează o sticlă. 

Este redus de sărurile de fier (II) la dioxid de selen. Reacţionează 
cu clorura şi bromura de potasiu formînd piroselenat de potasiu K 2 8e.O, 
şi respectiv selenat de potasiu K 2 Se0 4 . 
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în sistemul, trioxid de selen—apă se formează hidraţii 2Se0 3 . H 2 0 
sau H 2 Se 2 0 7 (acidul piroselenic), 3SeO s . 2H,0 sau H,Se 3 O u şi 3Se0 3 . H 2 0 
sau H 2 Se 3 O 10 ( K . Dostâl şi M. V". C e r n o h o r k y — 1956). 
Reacţionează cu apa spre a forma acid selenos şi acid selenic. Se descom¬ 
pune termic in dioxid de selen şi oxigen. 

Poate fi dozat iodometric în prezenţa dioxidului de selen ( B . Mă¬ 
lin â k — 1956). Reacţionează cu sulful spre a forma selen roşu şi cu 
acidul clorhidric spre a forma clor (F. Toul şi K. Dostâl — 1952). 

Oxiacizii selenului. Se cunoaşte acidul selenos H 2 Se0 3 , acidul selenic 
H 2 SeO, şi acidul peroxodiselenic H 2 Se 2 0 8 . Selenul este mai stabil deeît 
sulful în combinaţiile tetravalente, iar sulful este mai stabil în cele hexa- 
valente. Acidul selenic este un oxidant mai puternic deeît acidul sulfuric, 
iar acidul selenos este un reducător mai slab deeît acidul sulfuros. 

Acidul selenos. J. J. Berzelius (1830) a obţinut acidul selenos 
prin răcirea unei soluţii saturate de dioxid de selen şi mai tîrziu a fost 
obţinut de R . Weber (1863). K. Ortner şi W. Manchot 
(1922) au arătat că studiul presiunii de vapori şi al congelării soluţiilor de 
dioxid de selen indică un singur compus în acest sistem. 

Preparare. Acidul selenos se obţine prin evaporarea unei soluţii 
sulfurice de dioxid de selen (L. Michaelis — 1870) sau oxidînd 
selenul gri cu iod (H. F. Scbott, E. H. Swift şi 

D . M . T o s t — 1928): 

Se + 21 2 + 3Ho0^z?H,Se0 3 + 4H+ + 41“ 

Se formează şi sub acţiunea luminii 
asupra unei suspensii apoase de 
selen sau prin oxidarea selenului 
cu acid azotic diluat. 

Proprietăţi fizice. 
Acidul selenos se prezintă sub 
formă de prisme hexagonale cu 
densitatea 3,0066 la 15,3°C. Cris¬ 
talele sînt ortorombice cu patru 
molecule în celula elementară 
( A . F . Wells şi M . B a i- 
t'8- 1 7i 1 e y ). Grupa Se0 3 este pirami¬ 

dală şi prezintă patru vecini. 
Grupele Se0 3 .'iut legate prin legături de hidrogen şi formează pături 
duble paralele cu planul 100 al cristalului (fig. 171). Susceptibilitatea 
magnetică moleculară este compatibilă cu formula : 



o, 


OH 

OH 


o- 
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Spectrele în infraroşu şi Raman confirmă o structură simetrică a molecu¬ 
lelor asociate în soluţie şi în stare lichidă prin legături de hidrogen puternice 
(A. Simon şi R. Patzold — 1959). Acidul selenos este solubil 
în apă (33,5 mol/l). El se disociază în apă după echilibrele : 

H 2 Sc 0 3 — HSeOf -I- H+ IO 3 A', = 2,4 

HScO- ScO“- + H+ 10 8 A 2 = 0,48 

Se observă că acidul selenos este mai slab decît acidul sulfuros. Crioscopic 
s-a arătat că în soluţii concentrate o fracţiune din molecule este dimerizată. 

Proprietăţi chimice. Prin încălzire sau in contact cu 
anhidrida fosforică, acidul selenos se deshidratează: 

H 2 Se0 3 = Se0 2 + H 2 0 

Este oxidat de fluor, clor şi brom la acid selenic, ultimele două reacţii 
fiind reversibile : 


H 2 Se0 3 -f- Cl 2 + H 2 0 zzl 311+ + HSeO“ -f 2C1“ 

Aceeaşi acţiune o are ozonul, apa oxigenată, permanganaţii. Acidul selenos 
este un agent de oxidare moderat: 

H 2 Se0 3 + 4H+ + ie = Sc + 3II 2 0 E 0 = 0,74 V 

Acidul selenos este redus la selen elementar de hidrogen şi acid iodhidric 
în mod cantitativ: 

I-I 2 Se0 3 + 4H+ + 4I-£Z? Sc + 21, + 3H„0 K ^ 

Reacţia este influenţată de concentraţia ionilor de iod (J . A . IST e p - 
tu ne şi E. L. King — 1953). Hidrogenul sulfurat, ditionitul şi 
tiosulfatul de sodiu, acizii fosforos, hipofosforos, dioxidul de sulf şi o serie 
de săruri reduc acidul selenos : 


H 2 SeO a + 2H,S = Sc + 2S + 3H 2 0 
H,Se0 3 + 2S0 2 + H,0 = 2H 2 S0 4 + Sc 

Acidul selenos deplasează acizii azotic şi clorhidric din sărurile lor şi este 
deplasat de acizii sulfuric, arsenic şi boric. Oxidează toate metalele cu 
excepţia aurului, platinei şi paladiului. 

Prin neutralizarea acidului rezultă seleniţi. Toate metalele cu excepţia 
argintului formează seleniţi acizi MHSe0 3 şi neutri M 2 Se0 3 . în soluţie 
apoasă, seleniţii există ca hidroxosăruri M' 2 [Se(OH) # ]. Vaporii de anhi¬ 
dridă selenoasă dau cu oxizii seleniţi. în cazul oxizilor metalelor alcalino- 
pămîntoase se formează seleniţi şi piroseleniţi M 2 Se 2 0 5 . Spectrele Raman 
şi în infraroşu arată că ionul Se 2 0 5 2- conţine o punte Se—O—Se unghiulară. 

Unii seleniţi se dizolvă în seleniţi alcalini dînd combinaţii complexe 
ca [Hg(Se0 3 ) 2 ] 2- , [Cd(Se0 3 ) 2 ] 2 -. 
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Unii selenifci sînt foarte insolubili, după cum rezultă din produsul de 
solubilitate : I’e ? (Se0 3 ) 3 (2. IO -31 ), Ce 2 (Se0 3 ) 3 (3,7. IO -29 ) ( V . G. Chut- 
lilantsev şi G. P. T h o m a s h e v s k ii — 1957). Selenitul de 
argint este insolubil, cei de litiu şi toriu puţin solubili, restul sînt solubili. 

Acidul selenos poate fi dozat prin oxidare în soluţie azotică cu 
bromat de potasiu al cărui exces se reduce cu arsenit şi se titrează excesul 
de arsenit cu bromat de potasiu. Poate fi titrat cu o soluţie de perman- 
ganat şi sulfat de zinc în soluţie de carbonat de sodiu sau titrat conducto- 
metric sau potenţionetric cu azotat de plumb ( R . R i p a n — 1938). 

Acidul sclcnie. A fost preparat de E. Mitscherlich şi 
27 i s t c h (1.827) prin deplasare din selenat de plumb cubidrogen sulfurat 
si din selenat de cadmiu de von Haner (1860) prin aceeaşi metodă : 

PbScO, + H 2 S = PbS + HjSeOj 

Din seleuatul de bariu se poate deplasa cu acid sulfuric : 

BaSe0 4 -f- H 2 S0 4 = BaS0 4 -f- H 2 SeO. 

Aceşti selenaţi se obţin din selenatul de sodiu cu azotat de bariu şi respectiv 
azotat de plumb. Prin evaporarea soluţiilor apoase filtrate în vid la 200°C 
se obţine acidul anhidru. 

Dioxidul de selen poate fi oxidat la acid selenic de apa oxigenată 30%. 
Apa se îndepărtează cu un curent de aer uscat la 55—56°C. 

Permanganatul de potasiu şi bromatul de potasiu în mediu de acid 
azotic, clorul în mediu alcalin oxidează acidul selenos la acid selenic. 
Seleniţii pot fi oxidaţi la selenaţi de peroxidul de sodiu, iar selenitul 
de argint a fost oxidat cu apă de brom, acid hipocloros, acid doric sau 
dicromat de potasiu : 

H 2 Se0 3 4- Cl 2 + HoO H 2 Se0 4 + 2HC1 Ii = 1,42.10® 

Acidul selenic se poate obţine prin electroliza seleniţilor sau selenaţilor 
dizolvaţi sau prin oxidarea anodică a acidului selenos ( J . Meyer si 
H e i d e r — 1915) : 

ScO-- + 20H- - 2e = ScOj- + H 2 0 

Selenaţii se mai formează cantitativ în soluţie de carbonat acid de sodiu 
prin oxidare cu bipobromit de sodiu (G. S. Deshmukjh — 1958) : 

NaOBr -f- SeO|~ = NaBr + SeO|“ 

Proprietăţi fizice. Acidul selenic se prezintă ca o masă cristalină 
albă, delicveseentă, care se topeşte la 58°C. Prezintă fenomenul de supra- 
topire. Densitatea acidului cristalizat este 2,9508. Cristalizează în sistemul 
ortorombic cu patru molecule în celula elementară. Grupa Se0 4 are formă 
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tetraedrică cu distanţa Se—O 1,61 A. Acidul selenic se disociază în soluţie 
apoasă în două trepte: 

H 2 Se0 4 ;=? HSe0 4 - + H+ 

IIScO^- JH* SeOj- + H+ 10*A’ t = 1,48 - 1,13 (0-30°C) 

Prima treaptă de disociere este 
comparabilă cu a acidului sulfu- f°c 
ric. Este foarte higroscopic şi 50 
degajă multă căldură prin diluare. 

în sistemul acid selenic — apă 
apare un monoliidrat, dihidrat, 
tetrahidrat şi hexaliidrat (fig.172), -25 
aşa cum rezultă din analiza ter- _ 50 
mică(G. V u i 11 a r d — 1956). 

Proprietăţi chimice. Acidul se- 
lenio dezvoltă oxigen la o încălzire 
peste circa 200°C şi este un agent 
oxidant puternic, deşi din punct 
de vedere cinetic acţionează lent: 

ScOj- + 4H+ -f- 2e = H 2 Se0 3 + H 2 0 E 0 = 1,15 V 

El oxidează sulful, selenul, fosforul, osmiul, paladiul, acizii clorliidric 
şi iodhidric, bromura de potasiu : 



II 2 Se0 4 + 2HBr = H 2 Sc0 3 + Br 2 + II 2 0 

Hidrogenul sulfurat este oxidat de acidul selenic cu formare de sulf şi 
selen, care sînt oxidaţi de acidul selenic în exces. Este redus de acidul 
sulfuros diluat si de acizii formic, malonic. Acidul selenic dizolvă argintul, 
aurul, paladiul, magneziul, zincul, cuprul şi mercurul. îsîi atacă platina. 
Reacţionează cu fierul şi sulfura de fier (II) : 

II f 2 Se0 4 -i- 3Fe = 3 FcSc 0 4 + Sc + 4H 2 0 
4! I 2 Sc0 4 + 3FcS = 3FeSe0 4 + Sc + 3S + 4H 2 0 

Cu anhidrida molibdenică s-a obţinut compusul MoO a . Se0 3 , al cărui 
hidrat constituie acidul selenatomolibdenic H 2 (Mo0 3 . Se0 4 ), cu acidul 
titanic se obţine TiO.,. Se0 3 . H 2 0 şi 2Ti0 2 . Se0 2 . H 2 0, cu acidul cromic 
acidul cromoselenic H. 2 (0rO 3 . Se0 4 ), cu hidroxidul sau azotatul de uraniu 
acizi selenatouranici H 2 [U0 3 . Se0 4 ]. 2H 2 0, H 6 [U0 4 (Se0 4 ) 2 ]. 2H 2 0. Ani- 
onul selenat poate funcţiona ca ligand în unele combinaţii complexe, ca 
de exemplu [(Crpn 3 ) (Se0 4 ) 4 ] 5- , [(Co 2 en c ) (Se0 4 ) 4 ] 2 “ etc. (pnfiindpropilen- 
diamina, iar en-etilendiamina). 


35 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Acidul seleuic este un oxidant mai puternic decît acidul sulfuric. 
Acţionează ca atare asupra substanţelor organice carbonizîndu-le. Acidul 
selenic este foarte greu de deshidratat, întrucît pe măsura pierderii apei 
de constituţie pierde şi oxigen. Acidul selenic dizolvă sulful la 63 c O, cu 
formarea unei soluţii albastiu-indigo de selenotrioxid de sulf, piobabil 
SeS0 3 dizolvă telurul cu culoare roşie, selenul cu culoare verde. Dizolvă 
tetraoxidul de diazot formînd cristale de selenat acid de nit rozii N0HSe0 4 . 

S el en aţii . Sărurile acidului selenic au formula generală M 2 Se0 4 . 
Ele se obţin prin neutralizarea acidului selenic cu hidroxid. Selenaţii 
alcalini şi de bariu se obţin prin oxidarca seleniţilor corespunzători la 
700—875°C. Acidul selenic dizolvă multe metale cu formare de selenaţi, 
adesea reducîndu-se. S-au putut obţine selenaţi alcalini şi pe cale uscată 
prin topirea selenului cu azotat de potasiu sau cu peroxid de sodiu. Selenaţii 
se mai obţin prin oxidarea seleniţilor cu clor sau pe cale electrolitică. 
Selenatul de sodiu se obţine oxidînd electrolitic acidul selencs la acid 
selenic şi neutralizînd soluţia de carbonat de sodiu. Prin evaporarea si 
cristalizarea soluţiei se obţine selenat de sodiu. 

Selenaţii se aseamănă cu sulfaţii prin compoziţie, proprietăţi şi adesea 
prin forma cristalină. De exemplu, selenatul de bariu este greu solubil 
în apă (1,87 mol/l. IO 4 la 25°C) ca şi sulfatul de bariu. Prin încălzire, 
selenaţii se descompun mai uşor decît sulfaţii cedînd oxigen şi trecînd 
în seleniţi. Ionii selenat au o structură tetraedrică ca şi ionii sulfat. Selenaţii 
sînt izomorfi cu sulfaţii corespunzători. Ca şi aceştia formează alauni de 
formulă M 2 (Se0 4 ) 3 • AI 2 Se0 4 . 24H 2 0 unde M = Al, Cr, Fe şi M' 

= metal alcalin, T1(I), AH 4 sau un radical alchil amoniu. Ei cristalizează 
în sistemul cubic, formînd octaedre regulate. Fiind mai puţin stabili 
decît sulfaţii şi cedînd uşor oxigen, selenaţii sînt oxidanţi energici. Selenaţii 
sînt toxici. 

Ei pot fi dozaţi iodometric prinţr-o metodă potenţiometrică (R . R i - 
pan şi C. D r ă g u 1 e s c u — 1943). Selenatul de argint este puţin 
solubil şi serveşte la dozarea gravimetrică ( R . R i p a n — 1942). Acidul 
selenic poate fi titrat cu azotat de plumb (R . R i p a n - T i 1 i c i — 1938). 
Au fost puse la punct metode de dozare în prezenţa acidului selenos şi 
selenic prin reducere la selen ( H . B o d e şi H . D . Ste m m e r — 
1957). 

Acidul peroxidiselenic H 2 Se 2 0 3 . Prin electroliza unei soluţii de acid 
selenic cu selenat de potasiu L . M. Dennis şi O . W . B r o \v n 
(1901) au obţinut la anod un depozit alb ce conţine peroxodiselenat de 
potasiu, experienţă care nu a putut fi repetată. R . R . G . W ors- 
leyşiH. B. Baker (1923) au arătat că acidul peroxodiselenic se 
formează prin acţiunea apei oxigenate asupra unui amestec de trioxid 
de selen şi acid clorosulfonic. 

Combinaţii sulfoselenate. Analogia compuşilor selenului cu cei ai 
sulfului merge atît de departe încît este posibilă o înlocuire reciprocă a 
sulfului cu selenul. Se cunosc astăzi un mare număr de derivaţi micşti. 
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Trioxidul tioselenic SeS0 3 se obţine prin dizolvarea selenului în acid 
sulfuric fumans sau în trioxid de sulf topit. Se formează o substanţă verde 
cristalină foarte instabilă. 

Se cunosc sărurile acidului selenosulfuric H 2 SSe0 3 analoge acidului 
1 iosulfuric. Sarea de potasiu se obţine cînd se dizolvă selenul într-o soluţie 
de sulfit de potasiu sub forma unor cristale incolore. 

Dacă se dizolvă selenul într-o soluţie de sulfit de potasiu ce conţine 
puţin sulfit acid de potasiu şi selenosulfitul de mai sus se obţine seleno- 
tritionatul de potasiu K 2 S 2 Se0 6 . Se cunoaşte şi selenopentationatul de sodiu 
Na 2 S 4 Se0 6 . în diagrama H,Se0 4 —S0 3 s-au pus în evidenţă compuşii 
H 2 SeSO, şi H 2 SeS 2 O 10 . 


COMBINAŢII OXIIIALOGENATE ale selenului 

Se cunosc următoarele oxihalogenuri ale selenului: oxidiflorura 
SeOF 2 , dioxidifluorura Se0 2 F 2 , oxihexafluorura de selen SeOF 6 , peroxidul 
de dipentafluorodiselen F 5 SeO —OSeF 5 , oxidiclorura SeOC'l 2 şi oxidibro- 
mura SeOBr 2 . Nu se cunosc compuşi cu iodul. Stabilitatea oxihalogenu- 
rilor scade în seria SeOF 2 > SeOCl 2 > SeOBr 2 (tabelul 70). 


Tabelul 7 fi. PropriHăţilu alo oxilialoj|onurilor selenului 


Oxihalogenura 

Punctul de 
topire, °C 

■ Punctul de 
| t'ierliere, °r . 

Densitatea 

SeOF 2 

ir. | 

12(5 

2,80 (21,5 C) 

ScOGI, 

10,9 

177 

2,42 (22 °C) 

SeOBr., 

11,7 1 


3,38 (50 °C) 

SeOoF, 

- 99,5 

8.1 

3,05 (-73 ’C) 

ScOF 6 

— 54 

29 


SP.O.t',,, 

-(52,8 

76,3 



Oxidifluorura de selen 8eOF 2 . Se prepară distilîiid într-un vas de 
]datină un amestec de oxidiclorura de selen şi fluorură (ie argint, sau prin 
distilarea acidului fluorhidric pe dioxid de selen (E . B . E . Pri- 
(leaux şi C. B . C o x — 1928). Se mai formează în reacţiile dintre 
trifluorura de clor şi dioxid de selen sau între oxidiclorura de selen şi acid 
clorhidric anhidru sau prin acţiunea fluorului asupra dioxidului de selen. 

Oxidifluorura de selen este un lichid incolor, care fumegă la aer, cu 
miros de ozon. Fierbe la 124°C şi se topeşte la 4,G°C. Are densitatea 2,67. 
Oxidifluorura de selen dizolvă sulful cu o culoare brună şi selenul cu o 
culoare verde. Este descompusă de apă. Aprinde fosforul, atacă sticla 
şi siliciul : 

2SeOF» + Si0 2 --- 2Se0 2 + SiF 4 
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Dioxidifluorura de selen Se0 2 F 2 . Se obţine prin acţiunea acidului 
fluorosulîonic TI SO,F asupra selenatului de bariu uscat şi pur la 50°C 
(A . Bngelbrccbt, A . A i g n e s b e r g e r şi E .’ H a y e k — 
1957). Se purifică prin distilare. Se mai obţine prin acţiunea trifluorurii de 
antimoniu în exces asupra trioxidului de selen (Jereschkewitz — 
1957). 

Dioxidifluorura de selen este un gaz incolor ce se solidifică la — 99,5°C 
şi se lichefiază la — 8,1 C C. Cu apa formează acid selenic şi acid fluoroselenic 
HSeOjF. Nu atacă fierul, cuprul. Este redusă de amoniac la selen roşu. 
Este foarte solubilă în acid fluorosulfonic : 

Sc0 2 F a + HSOjF =■ ItScO,F+ + SO s F- 

Occihexafluorura de selen. In reacţia dintre fluor şi dioxidul de selen 
s-au pus în evidenţă printre alţii şi compuşii SeOF 6 , SeaOjF,,,, Se 3 0 2 F 14 
(G. Mitra şi G. H. Cady — 1959). Dacă se utilizează fluor diluat 
cu azot la 00—90°C apar compuşii de mai sus amestecaţi eu hexafluorura 
de selen. Este un lichid la temperatura ordinară cu miros iritant care se 
solidifică la — 54°C. Spectrul de masă indică diferiţi ioni Se + . SeF + , 
Se„F+, SeFI, SeF+, SeOF+ şi SeOFÎ. 

Peroxidul de dipentafluorodiselen F 6 SeO —OSeF s . Se obţine în reacţia 
menţionată mai sus alături de oxihexafluorura de selen sau prin fluorurarea 
oxidiclorurii de selen la 75°C ( G . Mitra şi G. H . Cady — 1959). 

Este un lichid care fierbe la 76,3°C şi se solidifică la — 62,8°C. 
Spectrul de masă arată prezenţa ionilor furnizaţi de oxihexafluorura de 
selen şi ionii SeFţ şi SeOFJ. Spectrul de rezonanţă magnetică nucleară 
indică echivalenta a zece atomi de fluor de unde rezultă formulaF.SeO— 
OSeF 5 . 

Oxidiclorura de selen SeOCl 2 . A fost descoperită de R . W e b e r in 
anul 1859, care a obţinut-o prin acţiunea aerului umed asupra tetraclorurii 
de selen. în tub închis la 200°C sau în tetraclorură de carbon se poate 
realiza reacţia : 

SeOj + ScCI, = 2SeOCI, 

Se obţine anhidră prin acţiunea clorului uscat asupra selenului topit sau 
a dioxidului. Prin hidroliza tetraclorurii de selen se obţine de asemenea 
oxidiclorură. Y. Lenher (1920—1923) a mai propus încălzirea 
Se0 2 . 2HC1 cu acid sulfuric, tratarea dioxidului de selen cu acid clorliidric 
şi un agent deshidratant (G. B . L . Smithsi.T. Jackson — 
1950): 

Se0 2 + 2HC1 = ScO. -2HCI 
Sc0 2 -2HC1 = ScOCIj + H.O 

Purificarea se poate obţine prin distilare în curent de clor sau sub 
presiune redusă. 
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Proprietăţi fizice. Este un lichid incolor în stare pură, 
care fumegă la aer. Fierbe la 170,5°C şi se topeşte la 10°C. Are densitatea 
2,438 la 20°C. Constanta sa dielectrieă este 49,2 la 20°C. Prezintă un mo¬ 
ment de dipol electric mare (2,62 D). Spectrul vaporilor prezintă două 
benzi cu două limite la 315 şi 260 mp, ce corespund fotodisocierilor : 

SeOClj + /i v, = ScO + 2C1 h = 90 kcal/mol 
ScOCl 2 + /iv 2 l * ScCl 2 + O /iv, = 114 kcal/mol 

Analiza spectrului Eaman este compatibilă cu o structură piramidală 
neregulată. Oxidiclorura de selen poate fi electrolizată, ceea ce se explică 
prin disocierea (Y. Gutmann — 1956) : 

2SeOCl., SeOLi+ + SiOCl, 

Este un dizolvant bun pentru o serie de cloruri ca AsC 1 3 , SbCl 5 , FeCI 3 , bn01 4 . 
în acest dizolvant, A1C1 3 , FeCl 3 , SnCl 4 , Ti01 4 , SbCl 5 se comportă ca acizi 
Lewis; C 5 H 5 N, KC1, E 4 EC1 ca baze, iar ZiC 1 4 este amfoter ( G . J a n - 
der — 1945, 11. A. P r a y — 1956 şi V. Gutmann- 1956). 
Prin spectrul Eaman s-a dovedit că SeCl 4 . A1C1 3 trebuie descrisă ca 
SeCl 3 + AlCl 4 “ (A. E. van Arkel — 1956). Conductibilitatea electrică 
specifică mică a oxidiclorurii de selen (2.IO -5 O -1 .cm -1 la 25°C) su¬ 
gerează (G.B.L.Smith — 1938) o autoionizare probabilă 
[SeOCl . SeOCl 2 ] + SeCl"~. Formează o serie de compuşi de adiţie: 
EbCl • SeOCl 2 , KC1* SeOCl 2 , TiCl 4 - 2SeOCl 2 , SnCl 4 - 2Seb01 2 etc. Este 
miscibilă în toate proporţiile cu AsCl 3 , CS 2 , CHC1 3 , C 6 H c . 

Proprietăţi chimice. Oxidiclorura de selen se descompune 
prin distilare conform reacţiilor : 

2SeOCl 2 ZZ? Sc0 2 + SeCl 4 
2 ScCI 4 ^Z2 Sc 2 Cl 2 -i- 3CI 2 
2 Sc 2 CI 2 ^ZZ! SfCI 4 + 3Sc 
4SeOCl 2 Z=î Se 2 Cl 2 -1- 2Se0 2 + 3C1 2 

Reacţionează cu apa formînd acid selenos şi acid clorhidric : 

ScOCl 2 + 2H 2 0 = H 2 Se0 3 + 2HC1 

Atacă metalele formînd o clorură metalică şi diclorură de diselen. Eeacţio-, 
nează cu cuprul: 

3Cu + 4SeOCl 2 = 3 CuC 1 2 + 2SeO z + Se 2 Cl 2 
CuCl 2 + 2Se0 2 = CuScOj + SeOCl 2 

Eeacţionează cu oxidul de cupru si cu dioxidul de plumb conform reac¬ 
ţiilor : 

CuO + SeOCl 2 = CuCl 2 + Se0 2 
Pb0 2 + 2SeOCl 2 = PbCl 4 + 2Sc0 2 
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Cu oxitriclorura şi triclorura de fosfor au loc reacţiile : 

3PC1j'+;3ScOC1j'=;Sc 2 C1j + SeCl 4 + 3POC1, 

2P0C1 3 ;+ 3SeOCl, = 3SeCI, + P 2 0 3 

Oxidiclorura de selen oxidează tetraclorura de carbon în fosgen, reacţio¬ 
nează cu acidul iodie şi pentaoxidul de diiod cu formare de clor şi clorură 
de iod, cu bromatul de potasiu cu formare de brom şi clor. Oxidiclorura 
de seleu dizolvă As 2 0 2 , V 2 0 5 , MoO a şi TeO a . In soluţie sulfurică dizolvă 
peutaoxidul de diniobiu şi nu dizolvă oxidul respectiv de tantal. Cu trioxidul 
de sulf formează un lichid reactiv care dizolvă oxizii de aluminiu, crom şi 
pămînturi rare. Atacă sulfurile (As, Sb, Cd, PeS 2 , EeS, As 4 S 4 ) şi carbo- 
naţii alealino-pămîntoşi, de zinc, plumb, nichel, cobalt. Reacţionează 
cu amoniacul conform reacţiei: 

CSeOClj + 16NH 3 = 3Se0 4 + 2N a + 3Se + 12NH 4 C1 

Atacă cauciucul, bachelita, gumele, răşinile, lacurile, celuloidul. Permite 
separarea hidrocarburilor saturate de cele nesaturate. Peliculele de oxidi- 
clorură de selen protejează obiectele de ardere. Este toxic şi vezicant. 

Hidratul oxidiclorurii de selen. SeOCl 2 . 1I 2 0 sau Se0 2 . 2HC1. Prin 
acţiunea acidului clorliidric anhidru asupra dioxidului de selen anhidru 
se formează compusul Se0 2 . 2HC1 ( A . D i 11 e — 1877). Compusul poate 
fi purificat prin distilare (P.L.Robinson şi T.ff .Par¬ 
ker - 1928). 

Este un lichid gălbui care se disociază la 94°C, fierbe la 174°C şi se 
solidifică la — 100°C. Pe baza parachorului i s-a atribuit formula 
Se(OH) 2 Cl 2 . Se poate formula şi ca hidrat, SeOCl 2 . II 2 0, deoarece pierde 
apa de cristalizare. J. Jac Ic son şi (4. B. L. Smith (1940) 
au postulat existenţa a două forme tautomere: 

HjScOjCIj ^ (SeOClH.O).Cl 

Hidratul oxidiclorurii de selen dizolvă clorul, bromul şi iodul. Oxidează 
sulful şi fosforul. Atacă mercurul, magneziul şi stibiul. Aceiaşi autori citaţi 
au preparat şi compusul Se0 2 . 4HC1. 

O .rid ib ramura de selen SeOBr 2 . Schneider (1866) topind un 
amestec de dioxid de selen şi tetrabromură de selen a obţinut oxidibromura 
de selen. Se mai poate obţine distilînd oxidiclorura de selen prezenţa 
bromurii de sodiu (R. Glauser — 1913) sau prin acţiunea bromului 
asupra unui amestec de selen si dioxid de selen la 0°C (V. Lenher — 
1922). 

Este o substanţă solidă, oranj, care se topeşte la 4L,7°C şi fierbe cu 
descompunere la 217 0 C şi 740 mm Hg. Este solubilă în disulfură de carbon, 
benzen, xilen şi acid sulfuric. Hidrolizează cu formare de acid selenos şi 
acid bromhidric : 

SuOlîi-j + 211.0 = IIjSoOj -f 2HBr 
Se descompune prin încălzire : 

2SeOBr a = SoO, + ScBr, 
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Oxidibromura de selen dizolvă clorul şi iodul, atacă sulful, selenul şi telurul, 
aprinde fosforul. Atacă uşor metalele cu formare de bromuri metalice şi 
bromură de diselen. Reacţionează cu oxizi şi carbonaţi. Dizolvă bachelita, 
gumele, răşinile, asfaltul, bitumul şi nu atacă celuloza. 

Hidrotul oxidibromurii de selen Se0 2 . 2HBr sau SeOBr 2 . U 2 0. A fost 
preparat prin acţiunea acidului biomhidric anhidru asupra dioxidului de 
selen ( C . W . Muehlberger şi V.Lenher - 1925). Sub 30°r 
se formează compusul Sc0 2 .41IBr şi peste această temperatură 
Se0 2 . 2HBr. 

Este un lichid roşu-brun, cu densitatea 3,077 la 22°C. Se descompune 
la 115° C. Şi în acest caz J. J a c k s o n şi G. B. L. S m i t h (1910) au 
admis două forme tautomere : 

II 2 SeO.,Br 2 (ScOBrH 2 0)Br 

Sulfurile de selen. J. J. Berzelius (1830) a pretins că a 
preparat disulfura de diselen prin topirea elementelor şi prin acţiunea hi¬ 
drogenului sulfurat asupra acidului selenos. Alţi autori au considerat că 
este vorba de un amestc de SeS 2 şi Se 2 S. F o u (1909) a atribuit formula 
Se 2 S 3 compusului rezultat prin topire. Pe baza măsurătorilor magnetice, 
S. S . Bhatnagar şi Lai Kapur (1934) consideră că este vorbii 
de o combinaţie cu o compoziţie mai complicată Se^S,,. Diagrama de topire 
a sistemului arată că elementele sînt total miscibile şi formează soluţii 
solide (L. Losana — 1923). Totuşi B . W. Nordlander 
(1927) a preparat SeS 2 prin reacţia între hidrogenul sulfurat şi acid selenos, 
în prezenţa triclorurii de aluminiu sau a diclorurii de bariu. R. Boudet 
(1955) a obţinut în reacţia dintre un mol de dioxid de selen şi doi moli 
de N-benziltioamidă în alcool un reziduu roşu, care spălat cu disulfura de 
carbon corespunde formulei SeS 3 . Alte combinaţii cu sulful sînt: diclorură 
de selenosulfoniu Se=SCl 2 , diclorură de sulfoselen S=SeCl 2 , sulfotrioxidul 
de selen SeS0 3 , sulfatul de selenil Se0 2 S0 3 , acidul selenosulfuric H 2 SeS0 3 , 
acidul selenisulfuric Il 2 (Se0 4 S0 3 ) etc. Se cunosc şi selenofosfine, de exem¬ 
plu : SeP(C 6 H 5 ) 3 care formează combinaţii complexe : PdCl 2 . 2(C 6 H 5 ) 3 PSe 
şi Sn01 4 . 2(C 6 H 5 ) 3 PSe. 


COMBINAŢII OH(i V\l( i: ALE SELE-M LH 

Există un număr mare de combinaţii organice cu selen. Selenul poate 
avea rolul oxigenului în combinaţiile organice T . W . C a m p b e 1 
şi G. M . Coppinger — 1952). în cele ce urmează se indică numai 
cîteva clase care conţin funcţiuni cu selen, în mod cu totul succint, întrucît 
domeniul şi metodele de cercetare sînt caracteristice chimiei organice. 
S-au preparat selenoli alifatici şi aromatici: 

RX + SeH- = RScH + X“ 

HX 

RMgX + Se = RSeMgX- > RSeH + MgX 2 
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Se cunosc selenuri sau selenoeteri, care se prepară, de exemplu, astfel : 

RSeXa + R'Br = NaBr + RScR' 

RMgCl + R'SeCl = MgCl 2 + R'ScR 

Selenura de metil formează complecşi: 2(CH 3 ) 2 Se. PtCl 4 , 2(CH 3 ) 2 Se. PdX 2 , 
2(CH 3 ) 2 Se. PtCl 2 şi o serie de compuşi în care selenul este atomul donor~: 
(CH 3 ) 2 .SeBH 3 , (C"il 3 ) 2 .SeBF 3 , (CH 3 ) 2 Se. A1(CH 3 ) 3 etc. Au fost preparate săruri 
de selenoniu prin reacţii de tipul: 

AIC1 S 

(C c Ii 6 ) 2 SoCU + C 6 II 6 -> (C 6 H 5 ) 3 Sc+C 1- + HCl 

Se cunosc mono, di şi trihalogenuri. De exemplu s-au realizat reacţii de 
felul următor : 

C 6 II 6 ScII + Br 2 = HBr + C 6 H 8 SeBr 
ArSeCN + Br 2 = ArSeBr + CNBr 

Se cunosc diselenuri alifatice, aromatice şi mixte preparate prin reacţii ca : 
2RC1 -f Na 2 Se, = 2NaCl + R 2 Sc 2 

De asemenea se cunosc selenocianaţi, selenoxizi R 2 SeO, R 2 Se0 2 , seleno- 
aldebide şi selenocetone. 

S-a preparat şi un număr de lieterocicluri în care intervine selen. S-a 
obţinut şi un clatrat fenol-acid selenhidric (M. von Stackel- 
berg.- 1955). 

în interiorul fiecărui gol format din douăsprezece molecule C 6 H 5 OH 
se formează un gol în care intră o moleculă de acid selenhidric. Există şi 
alte goluri mai mari în care intră trei sau patru molecule de acid 
selenhidric. 

Compuşi heterociclici ai selenului. Dintre multiplele exemple se men¬ 
ţionează selenofenul omolog al tiofenului. Se obţine în mod analog prin 
acţiunea selenului asupra acetilenei la 400°C : 

cu cir cu-Cil 

||! + l!l +Sc= j, i 

CH CM CH CH 

\ S c/ 

Exista de asemenea un selenazol. Molecula de selen constă din opt atomi 
care sînt legaţi ciclic între ei. 


TELURIL 

Simbol: Te; Z = 52, Masă atomică : 127,60 

Telurul a fost descoperit de Y. Ruprecht (1782) (care l-a 
confundat cu antimoniul), de von Eeichenstein (care l-a confun¬ 
dat cu bismutul) şi de F. J . M ii 11 e r (1783) într-un mineral din 
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Transilvania (Faţa Băii). Faptul a fost confirmat de T . B c r g - 
m a n n (1785). Numele i-a fost dat de 31. H . K 1 a p r o t li (1798) 
care l-a numit telur ( tell-us în latină — pămînt). După multe discuţii s-a 
arătat că locul lui în sistem este înaintea iedului deşi are masa atomică 
mai mare. 

Starea naturală. Telurul nu a fost găsit în soare şi stele. Se găseşte puţin 
în meteoriţi. Are tendinţa de a se concentra în minerale independente, 
(V. Y. Scerbina — 1947). Este de cinci ori mai puţin abundent 
deeît aurul. S-a dat chiar un procent de IO -5 —10 _6 % greut. Se găseşte 
nativ sub formă de cristale rom boedriee albe sau uneori colorate şi ameste¬ 
cate cu cuarţ, pirită şi minereuri telurifere (Komânia, Japonia, America, 
de Nord, Australia, Canada, Caucaz). in stare nativă se găseşte la Faţa 
Băii, Săeărîmb, Tecărău, Baia de Aiieş şi Stîrnija. 

Telurul se găseşte frecvent sub formă de telururi şi sulfotciururi. 
Cele mai importante sînt tetradimita Bi 2 Te 2 S şi telurobismutita iii.Te,, 
ambele romboedrice. Alte telururi sînt: welirlita Bi 2 Te 2 , joseita Bi 3 TeS, 
grunlingita Bi 4 TeS 3 , stutzita Ag 4 Te, hessita Ag 2 Te, empresita AgTe, 
calaverita AuTe., Se cunosc un număr de telururi mixte de aur şi argint: 
petzita Ag 3 AuTe 2 , înuthmannita (Ag, Au) Te, krennerita (Au, Ag) Te 2 
şi silvanita (Ag, Au) Te 2 . Nagyagita are o compoziţie mai complexă 
Pb 5 Au(Te, Sb) 4 S 3 _ 3 . 

Se cunosc şi compuşi minerali oxigenaţi ai telurului : telurina TeO., 
magnolita Hg 2 Te0 4 şi ferotelurita FeTe0 4 . 

Telurul se găseşte în noroaiele de rafinare a cuprului, metalelor rare 
sau nobile, în camerele de desprăfuire a gazelor de la prăjirea piritelor, în 
nămolul camerelor de plumb de la fabricarea acidului sulfuric din pirite 
telurifere, în uzinele dc prelucrare a minereurilor de aur şi argint. 

Obţinere. Altădată telurul s-a obţinut din minereuri. Astăzi se obţine 
din reziduurile amintite mai sus. Telurul se transformă intr-un telurit sau 
telurat care se reduce la telur (cu H,Se de exemplu), sau se transformă în, 
dioxid de telur care se poate reduce îa telur cu carbon. Alte metode preco¬ 
nizează o transformare în telurură alcalină care se oxidează la telur cu 
oxigenul din aer. 

Nămolurile anodico de la rafinarea cuprului conţin selen, telur şi 
metale preţioase. Acestea se dizolvă in acid clorhidrie concentrat. Telurul 
si selenul se precipită cu hidrogen sulfurat şi se purifică prin distilare în 
hidrogen (V. L e h n e r — 1899). 

Nămolurile se pot prăji în prealabil eind se elimină oxizii volatili şi o 
parte din selen (ca Se şi Se0 2 ). Ulterior, nămolul se tratează cu acid sul¬ 
furic pentru a îndepărta cuprul şi argintul. Se spală cu apă şi se îndepăr¬ 
tează cuprul şi argintul ea sulfaţi. Telurul brut este topit apoi cu hidroxid 
de sodiu sau carbonat de sodiu amestecat sau nu cu azotat de sodiu pentru 
a-1 transforma în telurit de sodiu care se extrage în apă. Apoi se aduce solu¬ 
ţia la pH 6 cu acid sulfuric în prezenţa fluorurii de sodiu care evită, formarea 
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unei suspensii coloidale de silice, cînd precipită dioxidul de telur (în aceste 
condiţii Se0 2 este solubil) : 

Na s TcOj + H a SO, = TeO, + H a O + Na.SO, 

tu această etapă, dioxidul de telur conţine sulfat de plumb şi silice. 

Dioxidul de telur se dizolvă în acid clorhidric sau în amestec de clo- 
rură de sodiu şi acid sulfuric şi se reduce cu hidrogen sulfurat. Reducerea 
se poate face şi cu cărbune de lemn la 810 — 900°Csau cu dioxid desulf: 

HjTcOj + 2SO a + HjO — Te + 2H,SO, 

IIjTeOj + 2H,S = Te + 2S + 3H,0 
H,TeO, + 3H,S =» Te + 3S + 4H a O 

Telurul este antrenat de gaz şi reţinut de un filtru Cottrell. 

Alt procedeu constă în tratarea nămolului cu acid sulfuric. Se pră¬ 
jeşte apoi acest nămol. Selenul trece în selen (95%) sau dioxid de selen 
volatil care se prinde în instalaţii de filtrare şi spălare. Cuprul trece în sulfat 
de cupru şi se extrage în apă, iar telurul în reziduu. Se oxidează cu acid 
azotic la dioxidul de telur care se dizolvă în acid sulfuric, acid clorhidric 
sau hidroxizi şi se procedează ca mai sus. 

Din cenuşile filtrelor Cottrell ale uzinelor de superfosfaţi, telurul se 
obţine prin barbotare la 100°C cu clorat de potasiu în prezenţa acidului 
clorhidric. Acidul teluric trece, prin încălzire, în acid teluros, care este redus 
cu hidrogen sulfurat. 

Sulful din Japonia conţine telur care ajunge în camerele de plumb ca 
dioxid de telur ce este redus de dioxidul de sulf şi înglobat în nămolul 
acestor camere. Nămolul este atacat cu carbonat de sodiu şi cianură de 
potasiu, reluat cu apă la fierbere şi prin barbotare cu hidrogen sulfurat 
în mediu acid se precipită „sulfura de telur”, care este topită cu cianură şi 
după reluare eu apă se precipită telurul cu un curent de aer (A. O p pen¬ 
ii e i m — 1801). 

Pentru obţinerea telurului s-au utilizat minereurilc de telururi de 
bismut, argint şi aur. Din telurura de bismut (III) fin pulverizată ameste¬ 
cată cu puţin ulei se face o pastă cu carbonat de potasiu şi „cremă de tar- 
tru”. Prin calcinare în absenţa aerului, aceasta formează otelururăde po¬ 
tasiu care se reia cu apă lipsită de oxigen. Prin barbotarea unui curent de 
aer se precipită telurul: 

K,Tc + 11,0 h 1/20, = Tc + 2KOH 

Petzita a fost topită cu un amestec de carbonat de sodiu anhidru şi azotat 
de potasiu (în raport de 92 p. la 8 p.) şi retopită de mai multe ori cu adaos 
de azotat de potasiu. La reluare cu apa pe fundul creuzetului rămîne aurul, 
argintul, plumbul şi antimoniul. Soluţia clorhidrică este redusă la telur 
cu fier pur. Telurul obţinut prin procedeele de mai sus este impur. Bl conţine 
TeO a , Pb, Cu, Sb, As, Bi, Zn, Fe, Mn, Se, S, Ag, Au şi alte impurităţi. 
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Telurul obţinut din nămolul anodic de la rafinarea cuprului conţine 
98 — 99% telur. 

Purificarea tel-ur ului. S-au utilizat următoarele metode de purificare a. 
telurului: distilarea în curent de hidrogen sau în vid, eînd rămîn în reziduu 
fierul, manganul, aurul şi cuprul ca telururi. 

Telurul impur se poate dizolva într-un amestec de acid clorhidric şi 
azotic. Ultimul se elimină prin evaporări repetate în acid clorhidric şi 
soluţia se reduce cu S0 2 , SnCl 2 , N 4 H 4 , NKUOH, Mg, Al, Zn etc. 

Telurul poate fi topit în atmosferă reducătoare cu cianură de potasiu. 
Amestecul care conţine o telurură se reia cu apă şi se precipită telurul cu 
un curent de aer (sulful şi selenul rămîn in soluţie). 

Cu ajutorul acidului azot ic (d— 1,25) se precipită azotatul bazic 2Tc0 2 • 
UJS'0 3 , care prin calcinare trece în dioxid de telur.Pe acelaşi principiu sebazea- 
ză utilizarea acidului sulfuric eînd se formează un sulfat bazic. Telurul aproape 
pur poate fi transformat în hidrogen telurat prin electroliza la 0°C a unei 
soluţii sulfurice 15%. Gazul este descompus într-un tul) de cuarţ la 300 c O 
şi depozitul este topit într-un creuzet de cărbune în atmosferă de hidrogen. 

Blectrolizînd o soluţie sulfurică ce conţine dioxid de telur cu anod de 
telur şi catod de plumb sau platină se obţine telur pur. Electroliza bioxidu¬ 
lui de telur se mai poate face în soluţie de acid fluorhidric, (8. S k o xv- 
r o n s k i şi M. A. M onher-l 932) sau în soluţie de hidroxid de 
sodiu (A. J. G a e v, J. B. G o 1 i k o v, K. M. 8 u r 1910). 

Se nmi foloseşte pentru purificarea telurului volatilizarea fracţionată 
a clorurilor sau bromurilor, precipitarea fracţionată din soluţia clorurilor 
(selenul nu precipită). 

Proprietăţi fizice. S-au făcut diferite încercări de a obţine la telur for¬ 
me alotrope ea la sulf şi selen. 

Deşi rezistivitatea, efectul B. E. Hali şi proprietăţile teimoelectrice 
în funcţie de temperatură s-au interpretat în sensul existenţei a două 
forme de telur, totuşi se ştie că variaţiile sînt datorite proprietăţilor semi¬ 
conductoare ale telurului, deoarece spectrul de difracţie a razelor X nu Ie 
pune în evidenţă (H. B. O r n d o r f f — 1944). Xici studiul densităţii 
tiu a putut pune în evidenţă o alotropic dinamică. Curbele de răcire şi 
încălzire au un punct de tranziţie la 348 C C. D. M. B o s 6 (1941) a indicat 
existenţa unei forme care nu este nici amorfă nici romboedrică. 

Telurul obţinut prin precipitare are formă aparent amorfă (D. M. 
B o să şi K. E. R a o — 1941). E. Suhrmann şi W. Berndt. 
(1940) au preparat telurul amorf sub forma unui film prin condensarea 
vaporilor de telur pe pereţi răciţi cu un curent de aer. Se pare că nu este 
vorba de două varietăţi alotrope, ci de o stare de diviziune diferită a particu¬ 
lelor. Determinările crioscopice şi ebulioscopice în diferiţi dizolvanţi (S, I», 
H 2 S0 4 , H 2 S 2 0„ Hg, HgC'l 2 ) nu sînt concludente în privinţa mărimii mole¬ 
culei de telur, deoarece acesta reacţionează cu dizolvanţii menţionaţi. 



556 


GRUPA A VI-A PRINCIPALA 


-4>H.Â 


C=5,91 Â 


Telurul se topeşte la 450°C. Temperatura ile topire scade foarte puţin 
cînd presiunea creşte. Telurul distila la 989,8’C, cum rezultă din extra¬ 
polarea curbei presiunii de vapori. Tempeartura critică este 1987°C. 

Telurul „cristalin” este romboedric şi se poate prezenta sub două 
forme enantiomorfe (A. J. B r a d 1 e y-1924). Atomiiformează lanţuri în 
spirală în jurul axei ternare. Distanţa dintre doi 
atomi din lanţ este 2,8G Â, iar între doi atomi vecini 

din lanţuri 3,74 Â şi unghiul Te-Te-Te = 102°. 
Legătura între atomii din lanţ este covalentă iar 
între atomii din lanţuri diferite este metalică şi 
prin forţe van dor Waals. Structura telurului este 
dată în fig. 173. Densitatea telurului cristalin 
variază între 0,20 şi 0,30, probabil cu frecvenţa 
incluziunilor pzoase. Telurul „amorf” are densi¬ 
tatea 5,85—0,15. Duritatea telurului în scara 
Mohs este 2,3. In stare pură telurul este gri. 
Pături fine de telur sînt roşii-brune, vaporii sînt 
galbeni. Telurul prezintă fenomenul de dicroism. 

Fotoeonductivitatea telurului este mică la 
temperatura camerei şi mare la temperaturi 
joase. Telurul nu este totuşi un adevărat metal, 
eonductibilitatea sa electrică fiind mică. Măsu¬ 
rătorile de rezistivitate sînt sensibile la impurităţi, 
deoarece telurul este un semiconductor intrinsec la temperatură înal¬ 
tă. Lărgimea benzii de energie interzisă situată între banda total 
ocupata de electroni (plină) şi cea de conducţie este circa 0,34 eV, şi 
variază cu dilatarea reţelei şi a vibraţiilor termice cu temperatura (T. 
4 ukur o i —I9.il). Latemperaturimaijoasetelurulsecomportă ca un se¬ 
miconductor extrinsec sau de impurităţi. Banda de conducţie este goală şi 
proprietăţile electrice se datoresc golurilor pozitive în banda plină, este deci 
un semiconductor de tip p. La concentraţii mici ale impurităţilor (sub IO 17 
.purtători pe cm») este semiconductor de tip p (pînă la — 40°C) apoi de tip 
' 4 )l!la t')j după care devine din nou de tip p. Aceste temperaturi 

depind de impurităţi. Mobilitatea golurilor este 6,1.10 6 T~ S / 2 cm 2 /V. s 
si a electronilor 2,1 10 0 T-‘/ s cm 2 /V-s (S. T a n u m a—1955.) Adaosul de 
antimoniu tace sa scadă rezistiviţatea. Proprietăţile electrice s-au determi- 
nat pe monocristale. Sensibilitatea unei celule fotoelectrice cu telur este 
mică. Nu este bun conducător de căldură. Telurul este diamagnetic. Telu¬ 
lui este insolubil în sulfură de carbon şi alţi dizolvanţi. 

Studiul cu raze X al telurului lichid arată că există lanţuri ca şi în 
solid. La temperaturi joase, vaporii de telur sînt diatomici ca şi în cazul 
oxigenului şi sulfului. Starea fundamentală a moleculei este »2 .Legătura 
mtre cei doi atomi este formată din o legătură a şi două legături -ir de 
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trei electroni (L. P a u 1 i ng — 1954). Molecula trebuie să fie paramagne- 
tică. Lungimea legăturii este 2,59 Â. Măsurători de densitate de vapori 
au permis studiul echilibrului (tabelul 77) : Te 2 <=*2Te. 

Energia de disociere a moleculei este 52,4 kcal. Disocierea termică 
a moleculelor elementelor din această grupă se face din ce în ce mai uşor. 
S-au studiat spectrele de bandă ale telurului. 

Eaza atomului liber este 1,22 Â, raza covalenţă 
1,37 Â şi raza ionului Te 2- este 2,21 Â. Electrone- 
gativitatea sa este 2,1. 

Potenţialul normal al reacţiei: 

Tc + 2c = Te 2 - 

este Llgg.i = — 0,913 Y. Forţa electromotoare 
a pilei: 

Te(s) + Tc0 2 (s) | HCI0 4 (0,1029 M) | H 2 (l atm) 

este aceeaşi (0,528 Y) cu telur amorf sau cristalin, 
ceea ce arată că telurul amorf nu diferă de cel 
cristalizat. Electrodul de telur a fost propus pentru 
determinări de pH (O. T o m i c e k — 1936). Ionul Te 2 - prezintă o undă 
anodică de oxidare la telur elementar cu potenţialul de semitreaptă L’i/ 2 = 
= — 0,08 V. Ionul Te 4+ în mediu alcalin posedă o singură undă datorită 
reacţiei: 


Tabelul 77. Disocierea 
moleculei Te, 


T. °K 

«. % (1 atm) 

1000 

. 0,028 

1250 

0,44 

1500 

; 2,74 

1750 

I 10,2 

2000 

27,0 

2250 

! 52,3 

2500 

1 75,7 


TeOjj + 3H 2 0 + 6e = Te 2 - + 6110“ 


Acidul teluric dă şi el unde bine formate. Reducerea are loc pînă la Te 2 ". 

Astăzi se cunosc izotopii: 120 Te(0,091), 122 Te(2,49), 123 Te(0,89), 
124 Te(4,63), 125 Te(7,01), 126 Te(18,72), 128 Te (31,72) şi 130 Te(34,46). Unii izotopi 
sînt radioactivi. Izotopii cu masă impară sînt cunoscuţi sub două forme 
izomere. 

Telurul coloidal. Telurul coloidal se prepară pe cale chimică sau elec¬ 
trică în prezenţă de protectori din cauza instabilităţii. Purificarea se face 
prin dializă. 

Se poate obţine telur coloidal reducînd o soluţie clorliidrică de dioxid 
de telur cu o soluţie saturată de dioxid de sulf, cînd se formează o coloraţie 
albastră sau violetă. 

Prin electroliza unei sări de telur dizolvată în soluţie de albumină, 
amidon sau gelatină, cu anod de platină şi catod de cărbune, siliciu, selen 
sau arsen şi o membrană semipermeabilă pentru a separa cele două comparti¬ 
mente se obţin soli de telur. 

Prin descărcări electrice obscure într-o suspensie fină de telurit de 
sodiu în apă sau alcool se obţin, după filtrare, hidrosoli stabili sau alcool- 
soli instabili de culoare violetă-neagră. 

Acidul teluros se poate reduce cu clorhidrat de fenilhidrază, teluritul 
de amoniu cu acid hipofosforos, teluritul de sodiu cu hidrazină sau hidro- 
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xilamină în prezenţă de acid protalbinic sau lisalbinic, acidul teluric cu 
glucoza etc. în ultimul caz, solul este foarte stabil, brun şi încărcat negativ. 

Culoarea soluţiilor coloidale de telur variază de la albastru la brun. 
pe măsură ce scade dimensiunea particulelor. 

Proprietăţi chimice. Telurul are proprietăţi chimice asemănătoare 
sulfului şi selenului. Este un reducător. Prezintă un caracter mai electro- 
negativ, care se manifestă în faptul că dioxidul de telur este amfoter, acidul 
telurhidric este mai instabil, clorurile topite conduc curentul electric şi 
formează aliaje cu metalele. Numărul de coordinaţie al telurului este şase 
(TeF 6 , H c Te0 6 ) corespunzător treptei maxime de oxidare. Nu există tduraţi 
dubli analogi sulfaţilor şi selenaţilor seriei magneziene. Prezintă treptele 
de oxidare : —2, 0, +4 şi +6. 

Telurul are o mare afinitate pentru oxigen, halogeni şi metale şi o afini¬ 
tate mai slabă pentru alte nemetale. 

Hidrogenul se combină cu telurul la temperatură înaltă cu formare 
de H 2 Te. Cu fluorul se combină cu violenţă formînd un amestec de hexa- 
fluorură, tetrafluorură şi Te 2 F 10 , iar cu clorul la — 80°C formează di şi 
tetraclorură de telur. Telurul formează compuşi cu bromul şi iodul : TeBr,, 
Tel 2 şi Tel*. 

Telurul se oxidează în aer la dioxid de telur, mai ales la cald. în oxi¬ 
gen arde cu o flacără albastră-verde. Ozonul umed îl oxidează la acid telu¬ 
ric. Telurul are rol de combustibil alături de oxigen, clor, brom şi iod ca 
şi sulful şi selenul. 

('u selenul formează soluţii solide. în tub închis la 320 C C formează cu 
fosforul alb fosfura Te a P 2 . 

Telurul formează cu diferiţii derivaţi ai clorului (S 2 0h, SC1 2 , SOCl 2 . 
S0 2 C1 2 ) diclorură sau tetraclorură : 

Te + S 2 C1 2 = TeCl 2 + 2S 

Cu fosgenul se formează diclorură iar cu oxidiclorura de selen se formează 
tetraclorură de telur. Reacţionează cu un exces de pentaclorură sau penta- 
bromură de fosfor formînd în tub închis la 100°C clorură şi bromură 
de telur, iar cu tetraiodura de difosfor formează fosfor alb şi tetraiodură de 
telur. Apa de clor în exces oxidează telurul la acid teluric. 

Telurul proaspăt precipitat este atacat de apă la r>b°C cu formare 
de dioxid de telur şi hidrogen. Apa oxigenată oxidează telurul la acid 
teluric. Reacţionează cu oxidul de carbon formînd telur-carbonilul TeCO 
iar cu dioxid de carbon îa 400°C are loc reacţia : 

2C0 2 + Te ^ Te0 2 + 2CO 

Prin dizolvare în acid sulfuric concentrat soluţia se colorează în roşu cu 
formarea sulfotrioxidului de telur : 

Te + H 2 S0 4 = TeS0 3 + II 2 0 

Prin diluarea soluţiei are loc descompunerea substanţei cu separare de 
telur elementar sub formă de praf negru. Se dizolvă şi în acidul clorosul- 
fonic formînd acelaşi compus : 

Te -f HS0 3 C1 = TeS0 3 + HCI 
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Prin evaporarea soluţiei se formează un sulfat bazic S0 3 .2Te0 2 iar la 
temperatură înaltă se formează dioxid de telur şi dioxid de sulf. Acidul 
azotic atacă telurul cu formarea unui azotat bazic sau dioxid de telur. 
Telurul se dizolvă în hidroxizi cu formare de telururi şi teluriţi: 

încălzire 

3Te + 6KOH « _ l 2K 2 Te + K 2 Te0 3 + 3H 2 0 

răcire 

în prezenţa amoniacului lichid, telurul deplasează plumbul, bismutul, 
zincul, antimoniul, arsenul şi selenul din combinaţiile lor : 

4Te + K 2 Sc 8 ;z=? 5Se + K 2 Tc 4 

Peroxidul de sodiu oxidează telurul în telurat de sodiu. Cu oxidul de mer¬ 
cur (II) se formează acid teluros, teluric şi mercur. Telurul acţionează 
asupra cloraţilor, formînd la 1U0°C oxigen şi clor, iar la 60°C mai apare şi 
dioxid de clor. Descompune cu violenţă iodatul de argint. 

Clorura mercurică este redusă de telur la clorură de mercur (I), săru¬ 
rile de aur (III) la aur metalic şi cele de argint la telurură de argint Ag 2 Te. 

Telurul reacţionează cu tetraclorură de carbon, cloroform, dicloretan 
în tub închis la 250°C formînd tetraclorură de telur. în aceleaşi condiţii 
iodoformul formează tetraiodură de telur. 

Proprietăţi fiziologice. Telurul ca şi compuşii săi sînt toxici cînd sînt 
introduşi în organism pe cale bucală sau prin inhalarea vaporilor. Simp- 
tomele sînt : somnolenţă, suprimarea salivării, uscarea gurii, vomitări, 
miros de dimetiltelur în respiraţie, micşorarea sucului gastric. Pilocarpina 
şi injecţiile cu 2, 3—dimercapto—propanolul sînt antidot. El se elimină 
prin transpiraţie, respiraţie, urină şi materii fecale, care au un miros de 
usturoi. Doza permisă în aer este 0,01—0,1 mg/m 3 . Acţionează asupra 
bacteriilor. Teluriţii şi teluraţii distrug bacilii difterici. 

Recunoaştere şi determinare. încălzite pe bagheta de oxid de magneziu, 
combinaţiile telurului se reduc la telur elementar care poate fi prins pe 
fundul unei capsule mici. Reducerea feluriţilor şi teluraţilor cu clorură de 
sţaniu (II), dioxid de sulf, zinc, aluminiu, magneziu, triclorură de titan, 
hipofosfit de sodiu sau potasiu şi sulfat de hidrazină, la telur elementar a 
fost utilizată pentru determinarea telurului. Cu acidul sulfuric fumans, 
telurul formează o coloraţie roşie datorită combinaţiei TeS0 3 . Adăugind 
zinc acestei soluţii se formează hidrogen telurat care intervine în reacţia : 

Tc 0 2 + 2H 2 Te + 3H 2 S0 4 = 3TcSO a + 5H 2 0 

Combinaţiile telurului tetravalent formează o coloraţie galbenă cu ureea 
şi una albastră-violet în mediu acid cu antrachinon-l-azo-4-dimetilanilină 
(sensibilitate 0,006 y telur). Acidul teluric şi teluraţii formează cu azotatul 
de mercur (I), telurat de mercur (I) galben. Spectroscopie se pot recunoaşte 
0,05 y/cm 3 soluţie. 
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Telurul se dizolvă în soluţia de sulfat de sodiu amoniacală formînd 
tetratiotelurat (VI), de sodiu care este redus la fierbere eu sulfit de sodiu. 
Reacţia permite separarea metalelor grele : 

Na 2 TcS 4 + 3Na 2 S0 3 = 3Na 2 S 2 0 3 r Na 2 S + Te 

Poate fi cintărit ca TeO ă , [(C 6 H 5 ) 4 As] 2 [TeCl 6 ], Tel 4 şi [Cr(NIl 3 ) 6 ] 2 
(H 4 Te0 6 ) 3 . Dintre reacţiile de oxido-reducere se amintesc cele cu dicromat. 
permanganat, iodat, clorură de staniu (II), clorură de titan (III) şi acid 
bromhidric : 


3Te0 2 4 - K 2 Cr 2 0- 4- 81IC1 = 3Te0 3 + 2KC1 + 2CrC) 3 -f 11I 2 0 
2KMn0 4 + 3II 2 Te0 3 -j- H 2 0 - 3H 2 Tc0 4 -f 2Mn0 2 -f 2KOH 
Tc0 2 4 - 2SnCl 2 4 - 4IIC1 = Te 4- 2SnCI 4 4- 2H 2 0 
II a Te0 4 4- 2HBr = Br 2 4- H 2 Tc0 3 4- II 2 0 

Telurul poate fi determinat electrolitic, spectrografic, polarografic. 

întrebuinţări. în cantităţi mici (<0,1 %) telurul transformă fonta 
cenuşie în fontă albă. Suprafaţa acesteia este toarte dură şi se foloseşte la 
fabricarea arborilor de transmisie, a pinioanelor roţilor de vagoane. Picru 1 
care conţine cantităţi mici de telur este rezistent la acţiunea corozivă a 
acizilor clorhidric, fluorliidric, sulfuric, a clorului etc. Plumbul cu 0,1 — 
—0,5 % Te este mai puţin corosiv şi are suprafaţă mai fină. Se formează 
un film de telurură de plumb. Atacul cu acid sulfuric este de circa 10 ori 
mai lent. Maleabilitatea, rezistenţa, duritatea, rezistenţa la tracţiune nu 
sînt diminuate sau sînt îmbunătăţite. Pentru acest motiv, aliajele acestea 
se utilizează pentru cabluri electrice, în special submarine. Telurură de 
plumb TePb este un tranzistor. 

Telurul serveşte ca agent secundar de vulcanizare în industria cau¬ 
ciucului. Acest cauciuc este întrebuinţat la învelirea cablurilor. Telurul ii 
măreşte rezistenţa la rupere cum şi perioada de îmbătrînire. 

Telurul formează sticle şi ceramice colorate de la albastru la brun. 
Coloraţia se datoreşte formării telurului coloidal în topitură. Cînd canti¬ 
tatea de telur depăşeşte 0,15 % se obţin coloraţii roşii ca mărgeanul sau 
ca purpura, datorită politelururilor. 

Unele telururi sînt catalizatori. Anumiţi compuşi ai telurului sînt 
detergenţi în uleiuri. Tetraclorura de telur serveşte pentru a da argintului, 
negrul antic. Un amestec de vapori de telur şi mercur arde producînd un 
spectru continuu aproape ca lumina zilei. Se poate utiliza un film de telur 
pentru detectarea razelor moleculare de hidrogen, oxigen, clor, brom 
(J. H. S i m o n s şi J. G1 a s s e r — 1940). Sub formă de telurură de etil se 
utilizează ca antidetonant în benzine şi motorine. în cantităţi mici se fo¬ 
loseşte în fotografie şi microbiologic (colorează microbii). Termoelementele 
cu telur se folosesc în domeniul temperaturilor joase. 
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COMBINAŢIILE TELUHUI.UI Cl HIDROGENUL 

Hidrogenul telurat. A fost observat prima dată de J. W. Eitter 
(1808). Acidul telurhidric a fost descoperit în anul 1810 de H. Davy. 
Este singura combinaţie a telurului cu hidrogenul, sigur cunoscută. 

Preparare. Acidul telurhidric se poate obţine din elemente în canti¬ 
tate mică la temperatură înaltă. Este un compus foarte endoterm : 

H 2 + Te H 2 Tc AH = 34,2 kcal 

Prin acţiunea acizilor asupra telururilor (Fe, Zn, Mg, Al) se formează acid 
telurhidric şi hidrogen. Metoda cea mai indicată constă în atacul unei te- 
lururi de aluminiu ce conţine un exces de aluminiu cu acid clorliidric : 

Al 2 Te 3 + 6HC1 = 3H s Te+ 2A1C1 3 

Se lucrează cu aparatura folosită la prepararea hidrogenului seleniat. Hi¬ 
drogenul telurat se lichefiază. Alte impurităţi ca hidrogenul sulfurat , se¬ 
leniat şi antimoniat se îndepărtează prin distilare fracţionată. 

Se obţine şi prin electroliza acidului sulfuric 15 % voi. cu un curent de 
5—7 A, 50—60 Y şi catod de telur. în aceste condiţii nu apare hidrogen 
sulfurat şi cantitatea de hidrogen este mică. 

Prin descărcări electrice în tuburile Pliickcr cu electrozi de telur, în 
atmosferă de hidrogen se formează hidrogen telurat. 

Teluriţii sau teluraţii pot fi reduşi de triclorura de titan în prezenţa 
acetatului de amoniu şi a acidului acetic la 60—70°C, la hidrogen telurat. 
Purificarea se face prin condensări şi distilări fracţionate, în absenţa aeru¬ 
lui şi a umidităţii. 

Proprietăţi fizice şi chimice. Este un gaz incolor, cu mirosul hidro¬ 
genului arseniat. Se lichefiază puţin sub 0°C. Apare un lichid incolor cu 
densitatea 2,65 la 0°C. în stare solidă constă din cristale albe ca zăpada. 

Se topeşte la — 51°C şi fierbe la — 4°C. Unghiul H—Te—H este 90°, iar 
distanţa Te—H este 1,69 A (D. P. Stevenson —1940). Este mai in¬ 
stabil decît hidrogenul seleniat. Descompunerea este accelerată de lumina 
solară. 

Hidrogenul telurat este relativ solubil în apă. Soluţia are un caracter 
destul de acid : 


H 2 Tc H+ -f HTe- K l = 2,27 •10- 3 (18°C) 

HTn—-—* 11+ + Te 2 - K 2 = 1 10- 10 

Valoarea constantelor de disociere indică un acid de tăria acizilor selenos, 
teluros şi arsenic. Acidul telurhidric este un reducător. Este descompus 
de oxigen imediat în prezenţa umidităţii, în soluţie apoasă sau alcoolică : 

H 2 Tc + l/20 2 = II 2 0 + Te 

3'. — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Decolorează soluţiile de brom sau de iod. Este oxidat de dioxidul de sulf- 
Apa oxigenată îl oxidează la telur sau la acid teluric, în funcţie de concen¬ 
traţie. Acidul azotic îl oxidează la acid teluros. Reduce sărurile de fier 
(III) şi de mercur (II) la săruri de fier (II) şi de mercur (I). Cu hidroxizii 
metalelor alcaline formează telururi. 

Hidrogenul telurat formează telururi insolubile cu soluţiile unor să¬ 
ruri metalice (Cu, Pb, Bi, Ni, Co, As, Hg, Au, Fe, Sn, Sb, TI, Pt, Pd). 
Se cunosc numai telururile neutre. Cele alcaline sint incolore şi solubile 
în apă. Telururile metalelor grele sint insolubile şi colorate. în soluţie 
apoasă, telururile metalelor alcaline se colorează la aer în roşu datorită 
formării unor poli telururi. 

Telururile alcaline se obţin prin topirea elementelor sau prin reacţia 
lor în amoniac lichid. Prin analiza termică a sistemului Te—Na s-au pus 
în evidenţă compuşii N'a 2 Te, Na 3 Te 2 , Na 3 Te 7 , prin studii de rezistenţă 
electrică compuşii Na 2 Te 6 , Na 2 Te, Na 2 Te 2 şi prin titrare conductometrică 
compuşii Na 2 Te (albă), Na 2 Te 2 (violetă), Na 2 Te 3 (roşu închis) şi Na 2 Te 4 . 
Telururile de litiu Li 2 Te, sodiu Na 2 Te şi potasiu K 2 Te cristalizează in 
sistemul cubic în reţeaua fluorinei. S-au obţinut o sene de alte telururi : 
Cu 2 Te, Cu 4 Te 3 , Ag 2 Te, Ag 12 Te 7 , AuTe 2 , CdTe, BeTe, HgTe, ZnTe etc. 
Telururile metalelor platimce se prepară încălzind clorura metalului res¬ 
pectiv la 750°C în curent de dioxid de carbon cu un exces de telur. S-au 
obţinut în acest fel IrTe 3 , IrTe 2 , RliTe 2 , RuTe 2 , OsTe 2 , PdTe 2 , PbTe 2 . 
Telurura de argint se precipită cu telur dintr-o soluţie de azotat de argint : 

IAgN0 3 + 3Te + 2II 2 0 = 2Ag 2 Te -f Tc0 2 + 4HN0 3 

Telururile BiTe, GdTe, HgTe şi Ga 2 Te au structura blondei, iar cea de 
magneziu a wurtzitei. De asemenea s-a arătat că telururile EuTe, YbTe 
cristalizează într-o reţea de tip NaCl, iar ThTe într-o reţea de tip clorură 
de cesiu. Telurura de crom TeCr este feromagnetică. Compuşii cu fierul, 
nichelul şi cobaltul sînt doar faze intermediare ale sistemelor respective. 


COMBINAŢIILE TELUKULUl ( L HALOGEMI 

Compuşii telurului cu halogenii asemănători cu ai selenului se 
încadrează în tipurile TeX*, TeX 4 şi TeX 2 (tabelul 78). Aceste halogenuri 
se prepară în general din elemente. Ele hidrolizează cu formarea acidului 
sau oxiacidului corespunzător telurului. 

Fluoruri de telur. în reacţia dintre fluor şi telur la 150°C se formează 
TeF 6 , la 60°C se formează TeF 6 şi puţină Te 2 F 10 > i ar l a 0°C TeF 4 . Diluînd 
fluorul cu oxigen se obţine oxifluorura Te 3 F 14 0 2 (C a m p b e 1 şi 
Robinson —1956). 

Tetrafluorura de telur TeF 4 . H. Moissan (1891) a observat formarea 
unui compus alb la reacţia de sinteză din elemente ale hexafluorurii de telur. 
G.A.R. Hartley, T. H. Henry şi R. Wliytlaw Grav (1938), 
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Tabelul 78. Proprietăţile fizice aife <<n:juşilrr hufcgrnuţi ai (elinului 


Tipul 

Combinaţia 

Starea de agregare 

Punctul de 
topire, 

C C 

Punctul de fierbere. 
°C 

TeX, 

TeF, 

Gaz incolor (subl.) 

-37,8 

-38,9 subl. 

TeX 4 

TeF 4 

Cristale albe (subl.) 

129,6 



TeCl 4 

Cristale albastre-gălbui 

225 

390 


TeBr 4 

Cristale oranj 

380 

120 


Tcl 4 

Cristale gri 

259 

dese. 

TeX 2 

TcC.1 2 

Solid negru (inst.) 

208 

328 


TeBr 2 

Cristale gri 

210 

~ 339 


Tel, 

Cristale negre (subl.) 

- 

- 


analizînd produsul, i-au atribuit formula TeP 4 . Se formează pe baia de apă 
la 80°0 în reacţia : 


Te0 2 + 2 St* 1 ' 4 = Te 1*4 + 2SeOI', 

A mai fost preparată din hexafluorură de felur şi telur şi purificată prin 
sublimare (J. II. J u n k i n s, H. A. B e r n h a r d t şi E. J. B a r b e r — 
1952). Reacţia este endotermă : 


2TcF, -f Te = 3ToF 4 

Tetrafluorura de telur este un compus higroscopic care se topeşte la 129,6°0 
iar la o temperatură mai înaltă se transformă în hexafluorură. Este descom¬ 
pusă de apă, sticlă şi silice la 200°C : 

Te 1 * 4 + Si0 2 = Te0 2 + SiF 4 

TeF 4 + 2H 2 0 = Te0 2 + IMF 

Atacă cuprul, argintul, aurul şi nichelul : 

Te 1*4 + 4 Cu = Cu 2 Te + 2CuF 2 

Piridina şi dioxidul de telur reacţionează în acid fluorhidric cu formarea 
compusului (C 5 H 5 Nli) 2 TeF 6 . Dizolvînd tetrafluorura de telur în piridină 
se formează (C 5 H 5 N)TeF 4 . 

Decafluorura de ditelur Te 2 F 10 . A fost obţinută şi de W. D.Englisch 
şi J. W. Dale (1954) prin fluorurarea telurului în amestec cu fluorurade 
calciu. Este un lichid stabil, incolor şi volatil care se poate purifica prin 
distilare fracţionată. Spectrul în infraroşu sugerează structura F 5 Te—TeF 5 . 
Legăturile din moleculă au un caracter covalent. Atacă lent sticla. Sodiul 
şi potasiul o descompun cu violenţă. 

Hexafluorură de telur TeF 6 . Se formează direct din elemente într-un 
vas de cupru sau nichel. Vaporii albi se culeg într-un tub de sticlă răcit cu 
zăpadă carbonică-alcool. Se purifică prin sublimare fracţionată. Are o 
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structură octaedrică, cu distanţa Te— F 1,84 Â. Eeacţionează cu apa la 
150°C, dînd acizii fluorhidric şi teluric : 

TcF 6 + 4H 2 0 = H 2 Te0 4 + 6H1- 

La 200°C reacţionează cu telurul formind tetrafluorură de telur. Creşte- 
terea reactivităţii in seria SF C , SeF 6 şi TeF 6 este pusă în corelaţie cu creş¬ 
terea polarizării moleculare, demonstrată de constanta dielectrică (E. 
L i n k e —1941) şi de indicele de refracţie. Hexafluorura de telur formează 
complecşi cu ionii de fluor ca donori şi cu bazele Lewis. Cu fluorurile de po¬ 
tasiu, rubidiu şi cesiu la 250°C şi suo presiune se formează compuşi, care 
cu raze X nu dau liniile fluorurilor alcaline. Caracterul de acid Lewis slab 
al hexafluorurii de telur este indicat de formarea 2B 8 N.TeF e cu trime- 
til şi trietilamina. 

Cloruri de telur. Diclorura de telur TeCl 2 . Trecînd un curent de clor 
peste telur sau telurură de argint încălzită se obţine diclorura de telur 
(V. li o s e —1831). Se mai poate obţine distilînd un amestec de tetra- 
clorură de telur şi telur sau prin acţiunea telurului la temperatură înaltă 
asupra diclorurii de sulf, diclorurii de tionil, diclorurii de sulf urii sau asu¬ 
pra fosgenului. în stare pură se obţine prin acţiunea unui curent de difluor- 
diclormetan asupra telurului topit. 

Densitatea de vapori şi spectrul caracteristic atestă existenţa sa. 
Este o substanţă solidă de culoare neagră. Se topeşte la 208°C şi fierbe la 
328°C. Prin răcirea bruscă a vaporilor la — 80°C se obţine în stare solidă. 
Are o culoare brună. Este instabilă. Vaporii sînt roşii. 

Molecula este aproape liniară, cu distanţa Te—CI = 2,36 Â. Momentul 
de dipol este 2,54 D. Diclorura de telur se descompune în telur şi tetra¬ 
clorură de telur în eter etilic, butilic şi dioxan (E.E.Aynseley —1953) : 

2TcG1 2 = Te + TeCI 4 

Piridina accelerează disproporţionarea formîndu-se telur şi (Py) 2 TeCl 4 . 
Cu oxigenul formează oxidiclorură de telur. Apa o descompune cu formare 
de telur şi oxidiclorură de telur. Cu acidul clorhidric concentrat formează 
acid tetracloroteluric H 2 TeCl 4 . Sublimă cu clorura de amoniu formind 
tetracloro-teluratul de amoniu (XH 4 ) 2 TeCl 4 . Cu fluorul diluat cu azot 
formează tetrafluorură şi apoi hexafluorură de telur, cu clorul tetraclorură 
de telur, cu bromul lichid elorobromură de telur solidă galbenă TeCl 2 Br 2 . 
Eeacţionează cu tetraoxidul de diazot şi cu amoniacul lichid conform 
reacţiilor : 

TcC1 2 + N 2 0 4 = Te0 2 + 2NOC1 
3TeCl 2 + 8 NH 3 = 3Te + GN'H 4 Cl + N 2 

Tetraclorură de telur TeCl 4 . Prin acţiunea unui exces de clor asupra 
telurului la 270—280°C într-un vas de cuarţ se formează tetraclorură de 
telur (T. K. E o s e —1831, J. F. S u 111 e şi C. E. F. S m i t h —1950). 
Clorul lichid acţionează chiar la — 80°C. Se mai formează prin acţiunea 
oxidiclorurii de selen, diclorurii de sulf, diclorurii de tionil, diclorurii de 
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sulfuri! şi a clorurii de iod asupra telurului. Se purifică prin distilare frac- 
ţionată. Se lucrează într-o aparatură din sticlă, fără urme de umiditate, 
după înlocuirea aerului cu azot (fig. 174) (J. F. S u 111 e şi C. R. F. 
S m i t li —1950). 

Se prezintă ca o masă albă, cristalină, delicvescentă. Se topeşte la 
224,1°0 şi fierbe la 390°C. în stare topită este roşie închis, de culoarea 
chilimbarului. Densitatea ei în stare solidă este d ls - c = 3,56 g/ml la 252°C. 



Momentul de dipol ridicat, 2,570 D, arată că polaritatea legăturilor 
este mare şi molecula asimetrică. Telurul prezintă o hibridizare p 3 d. 
(M. E. Dyatkina —1945). Molecula constă dintr-un tetraedru neregulat 
(fig. 175) cu distanţa Te—CI 2,33 A. Conductivitatea mare ca şi polaritatea 
legăturii Te—CI sînt atribuite formelor ionice TeClfCl-. Analogia spectru¬ 
lui Itaman al tetraclorurii de telur cu spectrul Raman al triclorurii de an¬ 
timoniu pledează pentru existenţa formei ionice şi în stare solidă. 

Apa o hidrolizează în dioxid de telur şi acid clorbidric. Hidrogenul 
o reduce la diclorură şi apoi la telur. TJn curent de amoniac o descompune la 
200—250°C, cu formare de telur, iar la 0°C cu formare de TeCl 4 .3ÎTH 3 . 
Tetraclorura de telur formează cu amoniac lichid la temperaturi şi mai 
joase o azotură explozivă : 

3TcClj + 16NH 3 = 3Te + 12NH 4 CI + 2N 3 

Tetraclorura de telur formează cu cuprul şi argintul telururi. Formează 
mulţi compuşi de adiţie cu compuşii anorganici şi organici : TeCl, 6NdI„ 
TeCl 4 .4MH 3 , TeCl 4 .S0 3 , TeCI 4 .2S0 4 , ToC 1 4 .l'C!-,TeCl 4 .2P01.,TeCl,.A1CL 
cu structura A1CR TeCl 3 + (H. Gerdin» şi H. Houtgraaf — 
1954), TeCl 4 .SbCl 5 , TeCl 4 .2A1C1 3 , TeCl 4 .2KCI, TeCi,.2RbCl, TeCl 4 .2CsCl. 
Tetraclorura de telur reacţionează în triclorură de arsen cu solvobaze 
ca PC1 3 , SnCl 4 , Sb01 5 şi VC1 4 . Formarea unor compuşi care rezultă în aceste 
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reacţii s-a demonstrat conductometric. Tetraclorura de telur se poate 
titra cu halogenurile respective (V. G u t m a n n —1953). Combinaţiile 
de tipul TeCl 4 .2MCl derivă de la acidul hexacloroteluric H 2 TeCl 6 (R. 
R i p a n şi R. Palade —1947). Acidul hexacloroteluric II 2 TeCl 6 .2H 2 0 
se prepară prin tratarea directă a dioxidului de telur cu acid clorhidrie 
cald. Prin acţiunea aminelor primare, secundare, terţiare şi a sărurilor de 
amoniu cuanternare asupra unei soluţii clorhidrice de dioxid de telur se 
formează compuşi ca [(CH 3 ) 4 X] 2 TeCl 6 , [(C 4 H 9 ) 2 NH 2 ] 2 TeCl 6 . Cu clorhidratul 
de chinină se formează C 20 H 24 N 2 O 2 .2HCl.TeCl 4 . 

Bromuri de telur. Bromura de telur TeBr 2 . Se prepară prin încălzirea 
tetrabromurii de telur cu telur la 225°C în vid şi răcirea vaporilor la — 80°C, 
sau prin acţiunea luminii asupra unei soluţii de tetrabromură de telur în 
eter anhidru sau reducînd această soluţie cu telur. E. E. A y n s 1 e y şi 
R. II. W a t s o n (1955) au preparat-o trecînd bromotrifluorometan peste 
telur topit. 

Este o pudră neagră amorfă care sublimă în vid pe o suprafaţă răcită 
cu aer lichid. Umiditatea, alcaliile o descompun conform reacţiei : 

2TeBr 2 + 3Il 2 0 = H 2 Te0 3 -|- Tc 4- lIIBr 

Căldura o descompune în telur şi tetrabromură. Fluorul diluat cu azot o 
transformă în tetra- şi apoi hexafluorură de telur, clorul în di- şi apoi te- 
traclorură şi bromul în tetrabromură. Absoarbe iodul în eter dînd cristale 
roşii de TeBr 2 I 2 . Absoarbe amoniacul formînd TeBr 2 .2NH 3 , iar cu amo¬ 
niacul lichid formează azotura de telur. Peste 750 C C este apreciabil di¬ 
sociată în telur şi brom. Distanţa Te—Br, stabilită prin difracţie de elec¬ 
troni este 2,51 Â. Unghiul X —M—X are valoarea 98 ± 3°. 

Tetrabromură de telur TeBr 4 . Se obţine din telur şi un exces de brom. 
Excesul de brom se elimină prin distilare cu un curent de aer uscat sau 
dioxid de carbon. Compusul se purifică prin sublimare în vid la 350°C sau 
recristalizare din acid acetic (B. Brauner —1889). Se poate utiliza şi 
reacţia (la pH<4,5) : 


TeOg + 41 IBr t —' TcBr 4 -f 2H 2 0 

Tetrabromură de telur se mai obţine prin acţiunea bromurii de potasiu 
asupra combinaţiilor telurului tetravalent în soluţie elorhidrică sau tra- 
tînd telurul cu bromură de iod IBr. 

Este o substanţă solidă galbenă, care se descompune la 280°C cu de¬ 
punere de telur. Se topeşte la 380°C. Lichidul este roşu şi fierbe între 414 
şi 427°C. Din densitatea vaporilor rezultă că la 432°C tetrabromură de 
telur este descompusă 90 % în brom şi dibromură. Cu apa şi soluţiile alca¬ 
line hidrolizează cu formare de acid teluros : 


TeBr* + 3HjO ■= H,Tc0 3 + lHBr 
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Cu amoniacul la temperatură joasă formează N 4 Te 3 . Cianura de argint în 
benzen la cald reacţionează cu tetrabromura de telur cu formare de cianură 
de telur. Cu acidul bromhidric formează acid hexabromoteluric H 2 TeBr 6 , 
de la care derivă sărurile : TeBr, .2KC1, TeBr 4 .2RbCl, TeCl 4 .2CsCl etc. 
Aceşti compuşi sint izotipici cu clorostanaţii, plumbaţii şi platinaţii (IV). 
Acidul hexabromoteluric H 2 TeBr 6 .2II 2 0 se prepară adăugind acid brom¬ 
hidric la o soluţie apoasă fiartă de acid hexacloroteluric H 2 TeCl 6 .2H 2 0. 
Acidul hexabromoteluric (IV) este mai puţin stabil decît cloroacidul co¬ 
respunzător (R. Ripan şi R. Palade —1944 —1947). Tetrabromura de 
telur reacţionează cu acidul sulfuric (E. Montignie —1947) 

H a S0 4 + TcBp 4 = TeOBr 2 -f H 2 0 + Br 2 + S0 2 

Tetrabromura de telur este redusă de dioxidul de telur, clorura de staniu 
(II) în eter şi de fosfor în sulf ură de carbon la dibromură de telur de culoare 
neagră. Cu azotatul şi iodatul de argint formează respectiv Te(N0 3 ) 2 
şi Te(I0 3 ) 2 . Cu oxidul de cupru la cald formează Cu 2 Te. 

Ioduri de telur. Tetraiodura de telur Tel 4 . A. Damiens (1922) a 
obţinut tetraiodura de telur topind telurul cu iod în exces, răcind foarte 
lent şi spălînd excesul de iod cu tetraclorură de carbon. Dioxidul de telur 
reacţionează cu acidul iodhidric şi formează tetraiodură de telur. Telurul 
reacţionează cu P 2 I 4 spre a forma fosfor alb şi tetraiodură de telur (E. 
Montingnie —1948) : 

Te + P 2 I 4 = TcI 4 + 21* 

Tetraiodura de telur se prezintă sub formă de cristale gri-negre străluci¬ 
toare, care se topesc la 259°C şi se descompun. Este puţin solubilă în alcool, 
insolubilă în eter, disulfură şi tetraclorură de carbon. Este hidrolizată de 
apă : 

Tel 4 + 2H 2 0 = Tc0 2 + 41II 

Clorul şi bromul deplasează iodul din tetraiodură de telur. Acizii sulfuric, 
azotic şi clorhidric pun iodul în libertate. Cu hidrogenul fosforat la peste 
100°C formează iodură de fosfoniu sau iodură de fosfor şi hidrogen. Tetra- 
iodura de telur este solubilă în acid iodhidric cu formarea acidului Tel 4 . 
2111,6H 2 0. Se cunosc sărurile : Tel 4 .2CsCl, Tel 4 .2RbCl, Tel 4 .2KC1.2H 2 0. 

Prin evaporarea unei soluţii eterice de dibromură de telur şi iod se 
obţine TeBr 2 I 2 sub forma unor cristale roşii (E. E. A y n s 1 e y şi R. H. 
W a t s o n — 1955). 


COMMXAŢII OXIt; i:\ATi; ALE TELURULL'I 


S-au descris oxizii TeO, Te0 2 , Te0 3 şi Te 3 0 7 . Primul şi ultimul au fost 
contestaţi. Al doilea este cel mai stabil. Are caracter amfoter. Este anhi¬ 
drida acidului teluros. Acidul teluros este instabil. Trioxidul de telur ar 
trebui să fie anhidrida acidului teluric. Acidul teluric există în grade dife¬ 
rite de hidratare şi polimerizare. Oxizii de telur arată accentuarea caracte- 
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rului metalic care antrenează stabilizarea valenţelor inferioare. Faptul că 
telurul este mai puţin electronegativ se relevă prin caracterul amfoter al 
dioxidului de telur, instabilitatea hidrogenului telurat, apariţia caracteru¬ 
lui salin al clorurilor care în stare topită sînt bune conductoare de electri¬ 
citate, prin formarea de aliaje cu metalele. 

Oxidul de telur TeO. S-ar obţine oxid de telur prin încălzirea sulfo- 
trioxidului de telur TeS0 3 la 180°C în vid. Este o masă neagră spongioasă. 
A. Damiens (1924) a arătat că el se comportă ea un amestec de telur 
şi dioxid de telur. Prin studiul unor produşi cu raze X s-a arătat că nu 
există TeO în fază solidă. în stare de gaz ar putea exista, cum rezultă din 
spectrul de absorbţie al dioxidului de telur, pe baza disocierii (C h o o n g 
S h i n — P i a w —1935) : 

iooo°c 

2Te0 2 -> 2TeO -f 0 2 

Dioxidul de telur Te0 2 . J. J. Berzelius (1834) a obţinut dioxid 
de telur prin oxidarea telurului cu acid azotic (d = 1,25). Se găseşte în na¬ 
tură ca mineral numit telurit. 

Dioxidul de telur se obţine oxidînd telurul cu acid azotic concentrat. 
Se formează un azotat bazic de telur 2Te0 2 .HX0 3 , care încălzit la 400- 
—430°C se descompune cu formare de dioxid de telur (M arshal 1—1950). 

Dioxidul de telur se dizolvă în acid periodic rezult.înd 2Te0o*HI0 4 . 
Acesta tratat cu hidroxid de potasiu formează periodatul de potasiu KJ0 4 
şi dioxidul de telur (E. Montignie —1945). De asemenea poate fi 
obţinut dioxid de telur în reacţia de combustie a telurului în oxigen, des¬ 
hidratarea acidului teluros, descompunerea unui telurit cu un acid, hidro- 
liza tetraclorurii, tetrabromurii, azotatului sau sulfatului bazic de telur. 
Se mai obţine alcalinizînd în prezenţa fenolftaleinei, o soluţie de acid hexa- 
cloroteluric. Soluţia slab alcalină se acidulează cu cîteva picături de acid 
acetic glacial. 

Proprietăţi fizice. Dioxidul de telur este o pudră albă, galbenă la 
cald, care se topeşte la 733°0, cu formarea unui lichid roşu închis (J. li. 
S o u 1 e n, P. S t h a p i t a n o n d a, J. L. M a r g r a v e —1955). Se 
cunosc două forme : una pătratică de densitate 5,07 şi alta sul) formă de ace 
prismatice de densitate 5,90. Analizate cu raze X ambele forme apar ca 
pătratice (B. Stehlick şi L. Balak 1948—1949). Mineralul din na¬ 
tură, feluritul, cristalizează în sistemul rombic. 

Studii mai recente au scos în evidenţă existenţa unei forme asemănă¬ 
toare rutilului (pătratic), alta asemănătoare brookitului (ortorombic) şi a 
treia care nu se aseamănă cu anatasul (pătratic) ci poate fi considerată ca 
o structură distorsată a rutilului şi dublată în jurul axei c. Dioxidul de 
telur sintetic are totdeauna această structură. 

Dioxidul de telur este mult mai puţin volatil decît telurul. Peste tem¬ 
peratura de 733°C dioxidul de telur dă un lichid clar, galben şi începe să se 
volatilizeze formînd o ceaţă densă de dioxid de telur. Prin răcire se separă 
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în stare cristalină. Dioxidul de telur este un amfolit cu punctul izoelectric 
şi solubilitatea minimă la p H 4,2. Potenţialul normal al sistemului : 
Te 4 - 2H 2 O - 20 2 + lc = Tc0 2 + 1011“ 

este E 0 = 0,520 V la 25°C. Un studiu coulombmetric nu a putut pune în 
evidenţă treapta de oxidare doi (J. J.Lingane şi L. W. Nicdrach- 
1940). Este foarte puţin solubil în apă (1/1 “>0000). 

Proprietăţi chimice. Bioxidul de telur are caracter amfoter. Cu acizii 
puternici reacţionează astfel : 

TcOo -f 61 ICI = H 2 TeCI 6 -f 2H s O 

iar cu bidroxizii alcalini formează feluriţi ale căror soluţii apoase sînt 
puternic hidrolizate : 

TcOo 4- 2011- - Te O îţ “ - H a O 

Este un oxid puţin reactiv. Hidrogenul il reduce parţial la temperatură 
înaltă şi carbonul la roşu. Aluminiul, zincul, cadmiul, cesiul reduc dioxidul 
de telur Ia temperatură înaltă, fonnîndu-se telur şi oxidul metalului res¬ 
pectiv. Este redus la telur dc sulfuri (PbS, ZnS, HgS, Sb 2 S 3 , Bi 2 S 3 ). Unii 
oxizi (Co, Ni) formează cu dioxidul de telur felurit, alţii telurat (Pb0 2 ). 
Azotatul şi eloratul de potasiu îl transformă în telurat. Se dizolvă în di- 
clorură de disulf sau clorură de amoniu la cald : 

Te0 2 4 - 2SXU = TcC1 4 4- S0 3 + 3S 

Permanganatul de potasiu în mediu azotic, apa oxigenată în mediu alca¬ 
lin sau sulfuric formează cu dioxid de telur un telurat sau acid teluric. 
Bioxidul de sulf, zincul, aluminiul, clorura de staniu (II), clorura de titan 
(III), fenilhidrazina în soluţie acidă îl reduc la telur. Acidul sulfuric şi 
azotic îl transformă în sulfat şi azotat bazic : 2Te0 2 .S0 3 , 2Te0 2 .HN0 3 . 
Prin absorbţia liidracizilor se formează compuşi ca TeF 4 .Te0 2 .H 2 (), 
Te0 2 .2HC1, TeO a .3HC1, ToO, .3HBr, Te0 2 .2HBr. 

Acidul teluros. Acidul teluros a fost descris prima dată de J. J. 
Berzelius (1834—1835). Acidul teluros pur nu se cunoaşte. Se pare 
că el conţine mai puţină apă decît corespunde formulei II 2 Te0 3 (B. 
F r i c k e şi G. F. II ii 11 i g —1937). Soluţia feluritului de sodiu tratată 
cu acid azotic formează un precipitat voluminos de acid teluros care se 
spală cu apă răcită cu gheaţă. Se mai poate obţine prin hidroliza la rece a 
tetraclorurii de telur. Este un produs alb, instabil. Se deshidratează uşor, 
mai ales la încălzire : 

H 2 Te0 3 = Tc0 2 4- H 2 0 

Este mai solubil în apă decît anhidrida. Se dizolvă în acizi şi amoniac. 
Acidul teluros se disociază conform echilibrelor : 

K r = 2,7- IO" 3 
K t -= 1,8-10-8 
K 3 = 3,1 • IO- 11 


H 2 Te0 3 TeOOH* 4- HO- 
II 2 Te0 3 «ZZ? IITc0 3 4- H+ 
IlTeOâ ^=2 TeOJ- 4- H+ 
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Acidul teluros este un acid foarte slab. Este redus de hidrogen sulfurat, 
sulfiţi acizi, zinc, antimoniu, staniu, fier, cupru, plumb, mercur şi alţi 
reducători organici. Este stabilizat de sărurile de magneziu şi amoniu. în 
mediu alcalin oxidează arseniţii la arsenaţi conform reacţiei : 


Na 2 Te0 8 + 3Na 3 As0 3 = Na 2 Te -f 3Na 3 As0 4 

Teluriţii sînt stabili şi mai bine cunoscuţi. Se formează teluriţi neutri 
M 2 TeO s şi acizi MHTe0 3 . Teluriţii metalelor alcaline sînt uşor solubili, 
cei ai metalelor alcalino-pămîntoase mai puţin solubili iar ceilalţi sînt 
insolubili în apă. 

Teluriţii metalelor alcaline se prepară prin reacţia dioxidului de telur 
cu hidroxizii alcalini, iar ceilalţi teluriţi se prepară prin dublu schimb. 
Se poate topi dioxidul de telur cu oxizii respectivi. 

Dioxidul de carbon descompune teluriţii neutri ai metalelor. Pot fi 
oxidaţi la teluraţi de aer, sau mai uşor de acid azotic, apă oxigenată, 
permanganat de potasiu etc. S-au descris teluriţi acizi de tipul 
H 2 Te0 3 • MHTe0 3 care sînt poliacizi, piroteluritul de potasiu K.,Te.>Or 
(2H 2 Te0 3 — HoO) etc. “ 

Trioxidul de telur. J. J. B e r z e 1 i u s (1801) a preparat anhidrida 
telurică. Se obţine prin deshidratarea acidului ortoteluric şi polimetate- 
luric între 300 şi 360?C, întrucît peste această temperatură trioxidul se 
disociază : 

2TcO a = 2Te0 2 0 2 

Produsul se spală cu acid clorhidric care dizolvă numai dioxidul do telur. 
Anhidrida telurică se formează şi la încălzirea acidului ortoteluric Te (OH) 6 
în curent de oxigen. 

Este un compus solid, galben-oranj, cu densitatea 5,075 la 15°C. Se 
pare că reacţionează lent cu apa şi ar fi atacat de hidroxizi diluaţi. Se to¬ 
peşte la 795°C. Este un oxidant faţă de sulf, selen, fosfor şi carbon la cald. 
Cu zincul, aluminiul, manganul şi cadmiul reacţia este violentă. Se cu¬ 
nosc două forme ale trioxidului de telur, prima fiind un polimer al celei¬ 
lalte (E. Montignie —1947). Prin încălzire îndelungată la 350°C de¬ 
vine cristalin. 

Hidroxizii metalelor alcaline dizolvă la cald trioxidul de telur, for- 
mînd un lichid puternic oxidant care are proprietatea de a stabiliza cuprul 
trivalent preparat electrolitic. Tratat cu acid clorhidric concentrat, trio¬ 
xidul de telur formează tetraclorura de telur şi se degajă clor. Este deci 
un oxidant. 

Acizii telurici. Acidul teluric obişnuit este acidul ortoteluric 
II 2 Te0 4 .2H 2 0 sau H 6 Te0 6 . încălzind acest acid în aer la 160°C se obţine 
acidul metateluric H 2 Te0 4 . Din acidul ortoteluric se obţine la 136°C acidul 
alloteluric (F. M y 1 i u s —1901). P. Pascal şi M. Pat ry (1935) con¬ 
sideră acidul alloteluric ca un amestec de acizi meta şi orto şi atribuie 
acidului metateluric formula (H 2 Te0 4 )„ numindu-1 acid polimetateluric. 
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Se cunosc politeluraţi K 2 Te 2 0 7 , K 2 Te 4 0 13 şi heteropoliteluraţi derivaţi de 
la acizii H 6 [Te(Mo0 4 ) 6 ] sau H 6 [Te(W0 4 ) 6 ]. 

Acidul ortoteluric. Trioxidul de telur este insolubil în apă. Cea mai 
indicată metodă de preparare a acidului ortoteluric constă în oxidarea 
telurului sau a dioxidului de telur cu permanganat de potasiu, apă oxige¬ 
nată, acid doric, acid cromic, clor sau pe cale electrolitică în soluţie ne¬ 
utră sau alcalină. 

Se mai poate obţine acidulînd soluţia unui telurat. Tratînd teluratul 
de bariu cu acid sulfuric sau teluratul de argint cu acid clorhidric se obţine 
acid ortoteluric : 


Ba 3 Tc0 6 + 3 HjS 0 4 = 3BaS0 4 + H s TeO e 
A« 6 Tc0 6 + 6HC1 = 6AgCl + H 6 Tc0 6 

Se tratează dioxidul de telur cu un exces mic de permanganat de po¬ 
tasiu într-o soluţie caldă de acid azotic 5N. Dioxidul de mangan se dizolvă 
in apă oxigenată. Se deplasează acidul teluric din soluţia concentrată cu 
acid azotic răcit la 10°C. Cristalele de acid teluric se filtrează şi se precipită 
dintr-o soluţie de acid azotic . 

în stare mai pură se obţine acid ortoteluric tratînd dioxidul de telur 
(LO g) cu o soluţie de apă oxigenată (10 cm 3 II 2 0 2 30 %), amoniacală 
(75 cm 3 NH 4 0H concentrat). Amoniacul se îndepărtează pe baia de apă şi 
acidul teluric se deplasează cu acid azotic. 

Proprietăţi fizice. Prin evaporarea soluţiilor de acid orto- 
1 eluric se obţine un dihidrat H 2 Te0 4 -2H 2 0 care există în două forme. Forma 
a cristalizată de acid azotic concentrat, este cubică, forma {3 cristalizată 
din soluţii apoase sau din acizi diluaţi, este monoclinică. Prin încălzire, 
forma cubică trece în monoclinică. Modificaţia cubică are densitatea 3,158 
iar cea monoclinică 3,071. 

Structura moleculei este constituită dintr-un atom de telur plasat în 
centrul unui octaedru regulat cu şase grupe OH în vîrf, ceea ce confirmă 
formula Te(OIl) 6 (A. Gutbier 1901—1906). Formula a fost ad¬ 
misă de G. Pe l lini (1916) pe baza descoperirii esterului hexametilic 
Te (OCH 3 ) 6 şi a fost confirmată de spectrul Eaman. Acest spectru conţine 
frecvenţa caracteristică grupei OH. O celulă elementară conţine 32 mole¬ 
cule. O astfel de structură este compatibilă cu natura diprotică a acidului. 
Prin evaporare sub 0°0 se obţine hexahidratul H 2 Te0 4 .6H 2 0. Acidul te¬ 
luric şi teluraţii sint reduşi la electrodul picurător de mercur printr-o 
singură treaptă corespunzătoare la şase electroni (I. M. I s s a —1956). 
Determinările crioscopice pledează pentru formula Te(OH) 6 . 

Acidul ortoteluric este solubil în apă rece, foarte solubil în apă fier¬ 
binte şi aproape insolubil în alcool şi dizolvanţi organici. Este solubil în 
acizi cu excepţia acidului azotic. 

Spectrul de absorbţie a fost interpretat în sensul existenţei unui echi¬ 
libru între acidul orto şi metateluric (M. Patry —1935). Primele două 
constante de disociere sînt K A = 1,33 .IO -8 şi K„ — 4,7 .IO -11 . Celelalte 
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fiind mici nu au putut fi măsurate. Determinările (le eonduetibilitate nu 
deosebesc o bazieitate mai mare decît doi. 

Proprietăţi chimice. Acidul ortoteluric se transformă prin 
încălzire în polimetatelurie, apoi la .100 C în trioxid de telul' şi apoi în dioxid 
de telur. Este un oxidant. Acizii clorhidrie şi bromhidric sînt oxidaţi la. 
lialogenul respectiv : 

Tc(OH), + 2IIBr = ItjTcOj -f- 3H.O + Br, 

Fiind oxidant, acidul teluric atacă metalele (Bi, Zn, t'd, lfg, Al, Sn, Pb, 
Ni, Ou, Ag). Este redus de acidul sulfuros, hidrazină, zahăr, ditionit de 
sodiu, sulf, selen, telur, fosfor roşu, acid oxalic. Cu alcoolul formează la. 
cald esterul polimetatelurie, iar cu diazometanul ortoteluratul de metil 
Te(OCH 3 ) 6 . Acidul teluric şi teluraţii sînt oxidanţi mai puternici decît. 
compuşii respectivi ai selenului. 

Acidul polimetatelurie (alloteluric). Compusul de formulă H 2 Te0 4 
numit de J. J. Berzelius acid metateluric a fost obţinut încălzind 
ortoacidul la 1«0°C (J. J. Berzelius —1823) sau între 100 şi 200°C 
(M. P a t r y -1935). Soluţia capătă caracter coloidal datorită măririi 
particulelor. Este o pudră albă, amorfă şi higroscopică: 

Te(OH), JZ7Î IIjTcO,*» H.0 

încălzind acidul ortoteluric în tub închis, F. 11 y 1 i u s (lOur) a obţinut 
acidul alloteluric. Conductibilitatea soluţiilor acestuia este mai marc decît 
a acidului ortoteluric, iar determinările crioscopice indică un acid conden¬ 
sat (H„Te0 4 )„. Viscozitatea creşte cu timpul de încălzire pînă cînd se for¬ 
mează o masă solidă gri. Acidul alloteluric nu s-a putut separa, soluţiile 
sale se comportă ca un amestec de acizi orto şi metateluric. Esterii acidului 
metateluric în alcool absolut sînt analogi cu cei ce se obţin de la acidul 
alloteluric. 

Prin deshidratarea acidului ortoteluric se obţine acidul metateluric. 
Deci în tubul închis există un echilibru între acizii orto şi metateluric 
deplasat spre acidul ortoteluric la temperatură joasă. în realitate acidul 
metateluric se scrie : (H 2 Te0 4 )„ de unde numele de polimetatelurie. Con- 
ductometrie s-a găsit n = 10 iar prin studiul crioscopic al esterilor în ben¬ 
zen n = 11 ± 1 (J\l. P a t r y —1935). 

Teluraţii . Teluraţii metalelor alcaline sînt solubili. Ei se obţin 
oxidînd feluriţii sau dioxidul de telur cu azotat de potasiu, elorat de po¬ 
tasiu, clor, dioxid de plumb sau acid cromic. Alţi tduraţi sînt insolubili 
şi se prepară prin dublu schimb. 

Teluraţii sînt reduşi la telur de dioxidul de sulf şi la f eluriţi de acidul 
clorhidrie. Prin acţiunea bazelor asupra acidului se obţin de obicei metate- 
luraţi neutri M 2 Te0 4 şi metateluraţ.i acizi MHTe0 4 . Ortoteluraţii cu o 
cantitate mai mare de metal se obţin excepţional: Na 2 H 4 Te0 6 , Na 4 H 2 TeO G , 
Li 4 H 2 TeO e , Ag s Te0 6 , Hg 3 Te0 6 , Zn 3 TeO„, 0u 3 TeO 6 . Se cunosc metateluraţi 
acizi MHTe0 4 H 2 Te0 4 , diteluraţi K,Te,0 7 , tetrateluraţi K 2 Te 4 0 13 , meta¬ 
teluraţi NiTe0 4 sau metateluraţi bazici 2NiO -Te0 3 . Cu sărurile unor acizi 
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oxigenaţi, teluraţii formează heterop oii săruri : 2Te0 3 -6Mo0 3 • 3(XH 4 ) 2 0 • 
lOHoO, cromatoteluraţi Te0 3 -4Cr0 3 -2K 2 0, iodatoteluraţi Te0 3 I 2 0 5 -M 2 0 • 
3H 2 0, fosfatoteluraţi 1,5 K 2 0-P 2 0 5 -TeG 3 -4,5 (17,5) II 2 0, arsenatotelu- 
raţi 2Na 2 0 As 2 0 *2Te0 3 -9II 2 0 etc. Aceste săruri se obţin de obicei prin 


concentrarea soluţiilor apoase ale celor doi 
acizi în prezenţa liidroxizilor metalelor 
alcaline. 

Structura unor săruri de acest tip a 
fost analizată cu raze X. Astfel structura 
(XH 4 ) 6 [TeMo 6 0 24 ]. 71I 2 0 a fost studiată 
de H. T. Evans (1948). Aceasta constă 
din octaedre MoO e legate octaedric în jurul 
t ciurului (fig. 176). 

Alte combinaţii ale telu- 
r u 1 u i. Se cunosc oxihalogenuri de telul* 
TcOC 1 2 , TeOBr 2 şi TeOE 2 . 

Oxidifluorura de telur TeOF 2 . Prin acţi¬ 
unea acidului fluorhidric asupra” dioxidului 
de telur rezultă oxidifluorura de telur : 



Tc 0 2 + 2HF - TeOF 2 + 1-1,0 

Se obţin cristale albe de compoziţie TeOF 2 *1/2H 2 0. 

Oxidielorura de telur TeOCL. Această combinaţie a fost obţinută de 
A. D i t e (1876) prin încălzirea la 300 C C a compusului Te0 2 ‘21101. Are 
aspectul unor paiete brune care se topesc formînd un lichid negru. 

Oxidibromura de telur TeOBr 2 . S-ar forma oxidibromură de telur prin 
descompunerea termică la 60 — 70°C a compusului Te0 2 -2HBr : 

Te0 2 • 2HBr = TeOBr 2 -f- H 2 0 

La temperatură mai înaltă se disociază în dioxid şi tetrabromură de telur : 
2TcOBr 2 - TcO., + TcBr 4 

Se cunosc o serie de săruri bazice ale telurului : percloratul bazic 2Te0 2 • 
HC10 4 , sulfatul bazic 2Tc0 2 -S0 3 , selenatul bazic 2Te0 2 ’SeOg, azotatul 
bazic 2Te0 2 -HX0 3 şi sulfotrioxidul de telur TeS0 3 . 

Sulfatul bazic de telur se obţine dizolvînd dioxidul de telur în acid 
sulfuric diluat 1 :3 şi evaporînd soluţia. Cristalele albe sînt higroscopice 
şi hidrolizabile : 

2Tc 0 2 S0 3 + II 2 0 = H 2 S0 4 + 2Te0 2 

Sulfotrioxidul de telur, TeSO a , se obţine prin absorţia anhidridei sulfu¬ 
rice de telur. Este solubil în acid sulfuric concentrat cu o culoare roşie şi 
hidrolizează : 

TcSOj + H,0 = H 2 S0 4 + Te 

Oxidul Te 3 0 7 ar fi un teluro-telurat 2Te0 2 -Te0 3 analog sulfatului bazic 
(R. Metzner — 1898). 
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COMBINAŢII ORGANICE ALE TELUltULUI 

Primele combinaţii organice ale telurnlui au fost preparate ile L. 
IV o h 1 e r în anul 1840. Se cunosc telururi B 2 Te asemănătoare esterilor, 
ditelururi asemănătoare peroxizilor, telurofenoli BTeH analogi tiofeno- 
lilor, teluroxizi B 2 TeO analogi sulfoxizilor şi telurone BTe0 2 , asemănă¬ 
toare sulfonelor. Se cunosc şi săruri de teluroniu B 3 TeX. Au adus contri¬ 
buţii în acest domeniu E. II. V e r n o n — 1920, K. Lederer — 1911, 
11. D. K. Drew -1929 etc. 

Telururile alchilice se pot obţine reducînd dihalogenurile cu sulfiţi : 
(CHjijTcI, + Na 3 SOj + Na,CO, = Tc(CH,), + Na 2 SO, + 2NaI + C0 2 

Formează compuşi de adiţie cu halogenii, liidracizii şi halogenurile alchi¬ 
lice : 


(C,Uj) a Tc> + HCl = (C 6 H s ) 2 TeHCl 

Se cunoaşte dimetiltelurul, diet iltelurul, di-n-butiltelurul, difeniltelurul. 

Difenilditelurul se obţine din difeniltelur cu bromură de fenil-mag- 
neziu. 

Prin adiţia halogenurilor alchilice la dialchiltelur se obţin lialogenuri 
de trialchilteluroniu : (Cll 3 ) 3 TeT, (C 6 H 5 ) 3 TeBr, (C 6 H 5 ) 3 TeI etc. : 

(C.H 0 ),Tc + C 2 HjI = I(C 2 H s ) 3 Tc] i 

Telururile aromatice se pot obţine din telur cu diarilmercur Ar 2 Hg sau 
dibromură de telur cu compuşi organici cu magneziu : 

Ar,H* + 2Tc = Ar 2 Tc + llgTc 

eter 

2ArMgIir + TcBr 2 -»Ar 2 Tc + 2MgBr 2 

Se cunosc multe di lialogenuri arilice şi alchilice : (CH 3 ) 2 TeCl 2 , (C 6 ll 5 ) 2 TeBr 2 , 
(C' 6 lX 5 ) 2 TeI 2 etc. şi chiar t rihalogenuri de alchiltelur (CH 3 )TeI 3 . Diha¬ 
logenurile de diariitelur trec cu un compus organomagnezian în săruri 
de teluroniu : 

eter 

Ar 2 TeX 2 ArMgX->[Ar 3 Tp| ; X" + MgX 2 

Alchil sau ariltriclorurile de telur trec prin reducere în ditelururi : 

2RTeCI 3 - > RTeTcR + 3C1 2 

Tetraclorura de telur reacţionează cu cetonele. Cu acetona reacţia are loc 
în cloroform : 


2CM 3 - CO-CH, - TcCI 4 = (CH 3 --COCH 2 ) 2 TeCl 2 + 2HCI 
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Se cunosc mai multe telurocetone alifatice (R. E. L y o n s şi E. I) 
Scudder — 1931). Se cunoaşte cianura de telur care hidrolizează cu 
apa sau poate fi transformată în telurocianuri : 


TcBr 4 + 3AgCN — 3AgBr + BrCN -f Tc(CN) 2 
2Te(CN) 2 + 3II 2 0 = Te + H t TcO, IHCN 
((; 6 II 5 ) 3 Bi + Tc(CN) 2 = (C„H 5 ) 2 BiCN ! C 6 II 5 TeCN 


POLONIUL 

Simbol: Po ; 7j =84; Masa atomică [210] 

Poloniul a fost descoperit de Mărie şi Pier re Curie (1898), 
plecînd de la observaţia că unele minerale de uraniu aveau o activitate 
radioactivă mai mare deeît elementul însuşi. Era conţinut în fracţiunea 
bismutului provenită de la purificarea pechblendei. A fost numit poloniu 
de M a r i e C u r i e în cinstea patriei sale. 

Poloniul a fost preparat artificial prima dată de J. J. L i v i n g o o d 
(1936) pe baza reacţiei : 

2 s 3 Bi + ?H = Jh + ”gjBi (Bai:) 2 g®Po 

în pila de la Clinton se extrag 6—17 mg poloniu (1956) dintr-o tonă de 
bismut. Cu ajutorul surselor de neutroni se poate obţine prin bombardarea 
bismutului în cantităţi de miligrame 2 {j|Bi (w, y) 2 |°Bi. Acesta se transformă 
în ”g5Po. Perioada de înjumătăţire a acestuia este 138 zile (M. L. Cur t i s 
-1953). 

Stare naturala. Poloniul există alături de uraniu, radiu şi radiu I). 
Se admite o abundenţă în scoarţă de ordinul 10 -l3 %. InpechblendadeCa- 
tanga (Congo) există circa 0,05—0,07 mg/t. El este de zece ori mai bogat 
în reziduurile plumbifere ale acestui mineral din care s-a extras radiul. 
Poloniul este un produs de dezintegrare al radiului. Din cauza vieţii sale 
scurte el nu se poate acumula. 

Separare. Cele mai utilizate metode de separare a poloniului se bazează 
pe antrenare, extracţie cu dizolvanţi, schimbători de ioni pe răşini (amber- 
lit IR 120), deplasare electrochimică sau depunere şi chiar metode chimice 
obişnuite. Izotopul cel mai important fiind "mPo, metodele de separare 
menţionate se referă la acest izotop. Poloniul se poate extrage din mine¬ 
reuri de uraniu, din radiu D extras din radon conservat mai mult timp, 
din radiu D extras din săruri de radiu şi din ţinte de bismut bombardate 
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cu neutroni sau alte proiectile încărcate şi accelerate. Ultima metodă este 
mai utilizată. 

Separarea poloniului din minereurile de uraniu se reduce la extracţia 
sa din fracţiunea plumbiferă radio-plumb care conţine radiu D în propor¬ 
ţie de o zecime pînă la o sutime de milionime. în această fracţiune se acu¬ 
mulează poloniul prin filiaţie radioactivă. Mult folosită este metoda antre¬ 
nării. Soluţia care conţine o cantitate foarte mică de poloniu şi o canti¬ 
tate ponderabilă de alt element se tratează cu un reactiv care determină 
precipitarea acestuia din urmă. Măsurarea radioactivităţiii precipitatului 
şi a soluţiei mame permite să se aprecieze cantitatea de poloniu în cele 
două părţi. Pare verosimil să se admită că dacă poloniul este total antrenat 
în precipitat se formează un compus de formulă identică cu a precipitatului. 
Această metodă a permis să se determine formula unui mare număr de com¬ 
puşi ai poloniului. în cazul soluţiilor azotice se antrenează poloniul prin 
precipitarea hidroxidului de fier (III) din aceste soluţii. Hidroxidul de fier 
(III) se dizolvă. Apoi se depune spontan poloniul pe o placă lustruită sau 
pe pudră de argint după reducerea ionilor de fier trivalent, cu sulfit acid 
în timp ce se barbotează un curent de dioxid de sulf, deoarece aceşti ioni 
inhibă depunerea poloniului. în locul argintului se poate utiliza bismut, 
cupru, nichel, care deplasează poloniul electrochimie spontan. 

Poloniul trebuie separat de suportul său pe cale chimică (prin precipi¬ 
tare cu hidroxid de amoniu, se separă cuprul sau nichelul, plumbul se 
precipită ca sulfat, argintul ca clorură etc.). 

Poloniul se poate separa şi prin extracţii în acetonă, alcool absolut, 
dioxan (G. Bouissiere s—1952). 

Cei mai indicaţi reactivi pentru extracţie sînt ditizona (Dz) în cloro¬ 
form cu care se formează PoODz 2 (T. I s h i m o r i—1954), fosfatul de 
tributil (PTB) cu care se formează PoC 1 4 .2PTB, eter diizopropilic, acetil- 
acetonă, metilizobutilcetonă, diizopropilcetonă (K. W. B a g n a 11 şi 
O. S. Robertson — 1957, X. M a t s uura şi M. H a i s s i n s k y 
-1958). 

în primele cercetări s-a pus problema separării poloniului din frac¬ 
ţiunea de bismut, folosindu-se proprietăţile diferite ale unor combinaţii 
ale acestora, ca sublimarea sulf urii de bismut şi poloniu (mai volatilă) etc. 

Separarea poloniului din fiole vechi de radon se face mojarîndu-le 
şi atacîndu-le cu apă regală, sau IIP 4% şi IIX0 3 10%, care dizolvă radiul 
D + E -f- F. Metalele grele ca mercurul (provenit din antrenarea vapori¬ 
lor de înfiolare), cuprul etc., se precipită repetat cu hidroxid de amoniu sau 
hidrogen sulfurat. Radiul D se separă din soluţia slab acidă, barbotînd un 
curent de hidrogen sulfurat după adaosul unei mici cantităţi de bismut 
sau de cupru, sau, mai bine, prin electroliză (G. B. Pe gramşi J. R.Du n- 
ning—1935). Speciile de mai sus se pot extrage din soluţie cu ditizonă 
sau cu alţi dizolvanţi şi se pot chiar separa. 
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Bombardînd bismutul sau plumbul cu neutroni sau alte proiectile 
se poate obţine poloniu : 

2 “Bi + n = 2 “Bi + Y 

2 °®Bi + jHe = -J?At + 3 n 

«Bi + ;d - 2 ; 

2 82 Pb + » He = 2 S* Po + 2 n 

2 »’Bi + }h = “r. + r 


,»At 

electroni 84 


Cantitatea de poloniu formată în reactor prin bombardarea bismutului eu 
neutroni depinde de intensitatea fluxului şi de timp. Bismutul trebuie să 
fie pur. Acesta se introduce sub formă de cărămizi pe un suport de alu¬ 
miniu. După expunere se separă de aluminiu mecanic, prin dizolvare sau 
topire. Se dizolvă bismutul (anodic, în HC1, apă regală etc.), se distruge 
acidul şi se depune spontan poloniul pe bismut in bare sau pudră, cînd are 
loc o îmbunătăţire a raportului Bi : Po. Depunerea se poate face şi pe 
argint. Se poate copreeipita cu elorură de staniu (II) etc. Se poate distda 
direct poloniul încălzind bismutul fără a-1 aduce in soluţie intr-o coloană 
de oţel (Mound Laboratory—1956). 

Extragerea poloniului din pecbblendă se face după principiul urmă¬ 
tor : după dezagregare prin topire alcalină cu carbonat de sodiu şi spălare 
cu apă, minereul este tratat cu acid sulfuric diluat. Aceasta dizolvă ura¬ 
niul şi lasă în reziduu sulfaţii de plumb, calciu, bariu şi ai altor clemente 
grele inclusiv poloniul. Tratând cu acid clorhidric se dizolvă ceilalţi sulfaţi 
şi rămîn cei ai metalelor alcalino-pămînloase. Cu hidrogen sulfurat se 
precipită sulfurile de Po, Bi, Cu, Pb, Sb, As. Separarea poloniului este uşu¬ 
rată de faptul că el este depus cantitativ din soluţiile gale de argint, cupru 
şi nichel. Prin volatilizare intr-un curent de hidrogen şi condensare pe o 
peliculă de colodiu se pot pune în evidenţă cel puţin IO -7 g de substanţă. 

Purificare. Eliminarea ultimelor urme de suport se face prin depune¬ 
rea spontană, electroliză, volatilizare, extragere cu dizolvanţi organici. 

Practic pentru depunerea sa spontană sc utilizează Ag, Ni, Cu, Bi, 
Te, Sb, Pb etc. Depunerea se face din soluţii de acid clorhidric sau azotic 
0,1—IN şi acid acetic 1— 2N. Prin depunerea pe argint sînt îndepărtaţi 
Bi, Cu, Pb, Zn etc. şi alte metale radioactive mai puţin nobile deeit polo¬ 
niul. Cuprul, mercurul şi telurul care se depun cu poloniul sc reduc întîi la 
metal de către hidrazină în soluţie acidă. 

Pentru obţinerea unor surse foarte pure, după depunerea spontană 
pe argint se depune electrolitic poloniul la catod sau anod. Cu densitate de 
curent IO -6 A/cm 2 din soluţie acetică se depune din BaD + lîaE + BaP 
pc catod (Pt sau Au) numai ultimul, cu IO" 5 A/cm 2 numai BaE + BaF şi cu 


37 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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densitate mai mare, toate. Mediul azotic (0,5—1,5 N) este cel mai indicat. 
Se obţin surse foarte pure volatilizînd poloniul depus pe suporturi metalice 
nevolatile (Ni, Pt, Pd, Ag) şi antrenînd vaporii cu un curent de gaz (H 2 , 
N 2 , C0 2 ) la 900—1000°C intr-o aparatură de cuarţ. Poloniul antrenat se 
depune pe o placă metalică răcită sau una de material plastic. 

Metodele de extracţie în dizolvanţi organici au fost utilizate atît pen¬ 
tru separări preliminare cit şi pentru purificări. 

Obţinerea metalului. Poloniul metalic se obţine prin descompunerea 
sulfurii de plumb PbS la 275°C, cînd sublimă sulful şi apoi la 450—500°C 
se volatilizează poloniul pentru a-1 separa de sulfura de plumb provenită 
din dezintegrarea poloniului (K. W. BagnallşiD. S. Robertson 
—1957). Metalul se mai poate obţine prin depunere catodică sau spontană 
înainte de autooxidarea sa la aer sub acţiimea razelor a. proprii. Se poate 
obţine prin reducere din soluţii clorhidrice cu clorură de staniu (II), clorură 
de titan (III), acid hipofosforic, acid ditionos şi in soluţie alcalină de hidra- 
zină şi hidroxilaminâ (K. W. B a g n a 11, D. S. Robertson, M. A. A. 
Stewar t—1959). 

Proprietăţi fizice. Se cunosc astăzi toţi izotopii poloniului cu număr 
de masă între 199 şi 218. Toţi sînt radioactivi. Izotopii naturali au masele 
cuprinse intre 210—217 şi 218. Ceilalţi sînt artificiali. Izotopul 2 * 4 Po are 
două forme izomere. Cel mai important izotop este radiul F ( 2 ^Po) pe 
care s-au studiat de fapt toate proprietăţile. 

Izotopii poloniului se obţin, în general, prin bombardarea bismutului 
sau plumbului cu neutroni sau lielioni sau prin bombardarea platinei sau 
wolframului cu ioni acceleraţi 78 Pt ( 6 C,xn) 84 Po, 74 VV ( 10 Ne,#w) 84 Po. 

Toţi izotopii suferă o dezintegrare a, cei cu număr de masă cuprins 
între 200—207 şi 209 suferă o captură electronică, iar cei cu număr de masă 
215 şi 218 şi o dezintegrare itadiul P( 2 8 4 Po) are perioada de dezinte¬ 
grare cea mai lungă (138,4 zile). Un curie de 2 ^Po produce 27,24 cal/oră. 
Un miligram de 2 84 Po corespunde la 4,5 Ci, adică 10 13 dezintegrări/min. 

Poloniul prezintă o luminiscenţă care se observă uşor în întuneric 
datorită razelor a care excită prin fluorescenţă suportul si gazele. Bazele y. 
produc reacţii chimice. 

Proprietăţile fizice şi chimice s-au determinat pe cantităţi de micro sau 
milicurie, adică pe cantităţi impouderale, la scara indicatorilor radioactivi, 
deci sînt indirecte şi nesigure. Bazele a perturbă şi falsifică rezultatele. De 
exemplu, pentru a determina structura unor compuşi ca dioxid de poloniu, 
tetraclorură, tetrabromură de poloniu etc., s-a observat că după o oră 
de la preparare, structura lor este deja profund modificată. 

Poloniul metalic ( 2 s“Po) există în două forme cristaline: a — Po 
cil structură cubică şi p — Po cu structură romboedrică. Punctul de 
tranziţie este 54°C. Densitatea formei a este 9,32 şi a formei p este 9,51 
g/cm 3 . Transformarea formei a în [3 s-a observat la măsurarea conducti- 
bilităţii electrice a unor filme de poloniu. 
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S-au găsit un mare număr de benzi ale poloniului care au fost atribuite 
formulei Po 2 . Poloniul se topeşte la 254°C şi fierbe la 965°C. 

Proprietăţi chimice. Compuşii poloniului în treptele inferioare sînt 
mai ionici decît aceia ai telurului. Starea de valenţă şase este îndoielnică. 
Stările de oxidare comune sînt patru şi doi. Astăzi, cînd poloniul se poate 
produce sintetic, prezintă importanţă studiul lui ca atare şi au pierdut 
din importanţă metodele bazate pe utilizarea unor cantităţi imponderale 
(Iv. W. B a g n a 11—1957). 

Metalul se acoperă la aer cu o pătură galbenă de oxid şi cu una albă de 
azotat bazic datorită acţiunii razelor a asupra azotului. Poloniul formează 
cu bromul şi clorul lialogenurile respective. Se dizolvă în HCl 2X formînd 
la început o soluţie roz-roşie de diclorură de poloniu care devine galbenă 
prin trecerea poloniului în stare tetravalentă. 

Din măsurători de coeficient de difuziune s-a dedus valenţa doi în acid 
elorhidric. Din faptul că sincristalizează cu (XH 4 ) 2 TeCl 6 , (Xli 4 ) 2 PbCl 6 etc. 
dintr-o soluţie clorliidrică cu clor în exces s-a dedus că există ionul [PoCYJ- - , 
in care valenţa poloniului este patru. Din experienţe de antrenare (de exem¬ 
plu, de combinaţii complexe ale bismutului trivalent, cobaltului trivalent 
etc.) s-a dedus valenţa trei. Electrochimie s-au confirmat valenţele doi 
.şi patru şi nu se exclude valenţa trei. S-a studiat reducerea tetraclorurii 
de poloniu cu clorură de staniu (II) şi cinetica oxidării inonilor Po 2 * din 
care s-au tras concluzii asupra existenţei valenţei trei instabilă, pe lingă 
valenţele patru şi doi. Din experienţa nereuşită a preparării trioxidului 
de poloniu (K. U\ Bagnall şi colab.—1958) s-a contestat existenţa 
valenţei şase, deşi extracţia în anumiţi dizolvanţi arată că compuşii tetra- 
valenţi pot fi oxidaţi de dicromat sau de săruri cerice la valenţe superioare. 

Se cunosc şi poloniuri şi o liidrură de poloniu gazoasă care pledează 
pentru valenţa minus doi. In soluţie de acid elorhidric, poloniul migrează 
la catod şi peste 0,2 X HCl migrează la anod. 

Cu apa, sărurile sale hidrolizează, formînd săruri bazice sau un hidro- 
xid insolubil, ceea ce rezultă din insolubilitatea unor săruri. Cu hidroxizii 
de sodiu şi potasiu se formează Xa 2 Po0 3 sau Iv 2 Po0 3 . Se pare că între solu¬ 
ţiile acide care conţin ionii PoX 4 ~ şi cele alcaline conţinîrid ionii PoOf" 
există o gamă de compuşi, de săruri bazice şi hidroxizi. 

Din experienţe de dializă (F. P a n e t h—1913), metode fotografice 
(C.Chami 6—1927) şi centrifugare (C. C li a m i 6 şi Al. G u i 1 lo t—1930) 
etc., s-a dovedit că soluţiile de poloniu imponderabile au un caracter coloi- 
dal, polidispers (I. E. S t a r i k, X. I. A 1 e k s c e n k o şi X. G.Ro- 
z o v s k a i a—1957). 

Prin măsurări de adsorbţie, I. E. S t a r i k a arătat că la anumite 
pH-uri poloniul se găseşte în stare coloidală. Poloniul ionic este adsorbit 
mai puternic decit cel coloidal, după cum rezultă din experienţe de desorbţie. 

Depunerea spontană pe Fe, Xi, Cu şi Ag se datoreşte unui proces de 
deplasare electrochimică, pe cînd cea pe metale nobile unui proces de absorb¬ 
ţie. Potenţialele critice de depunere variază cu mediul, cu natura electro- 
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dului, cu concentraţia şi starea suprafeţei, cu procesele la care a fost siipusă 
(A. Coche şi M. Haissinsky - 1946).La aceste concentraţii mici 
nu este valabilă legea lui ÎSernst, adică potenţialul critic devine mai pozi¬ 
tiv cînd scade concentraţia. Reducători ca acidul oxalic, teluros, apa 
oxigenată inhibă depunerea anodică. 

Există puţine date asupra repartiţiei poloniului între apă şi 
dizolvanţi organici, deoarece aceştia sînt distruşi de razele a. 

Proprietăţi fiziologice. Poloniul are o acţiune toxică asupra fiinţelor 
datorită razelor a pe care le emite. Injectarea unor doze mici produce scă¬ 
derea leucoeitelor, apoi o leucopenie urmată de moarte la doze mai mari. Po¬ 
loniul se repartizează preferenţial în ţesuturi. In urma unei injecţii cu po- 
loniu se pot produce infecţii pulmonare, hemoragia plămînilor, edemuri, 
impotenţă etc. Contactul mai îndelungat cu pielea nu favorizează o pene¬ 
traţie rapidă în organism. O concentraţie de 2 • IO -7 fj.Ci/1 este doza maximă 
permisă în aer. Se poate suporta în organism maximum 0,003 |xCi/kg fără 
pericol. Totul se manipulează în camere închise, cu mănuşi. Bacă pe piele 
cade o picătură dintro soluţie ce conţine o sare de poloniu, aceasta trebuie 
spălată cu HC16 — 12N sau cu un amestec de acid cu agent detergent. 

necunoaştere şi determinare. Se poate determina prin depimere spon¬ 
tană sau prin electroliză. De asemenea, ditioniţii, sulf iţii acizi, elorura de 
staniu (II), triclorura de titan în mediu acid, hidrazma, lndroxilamina 
în mediu alcalin îl reduc la metal, din sărurile sale. Reducind acidul sele- 
nos cu dioxid de sulf, poloniul imponderal se absoarbe aproape total pe 
selen. Sărurile de poloniu tetravalent hidrolizează uşor. Dozarea poloniului 
se face cu metodele indicate pentru emiţătorii a: cameră de ionizare cu 
electrometru pentru cantităţi de ordinul microcurie-ului, contori H. 
Geiger—W. Muller, contor cu scintilaţie, contori proporţionali sau auto- 
radiografici pentru cantităţi foarte mici şi instalaţii calorimetrice pentru 
cantităţi mai mari. 

întrebuinţări. Poloniul este un emiţător a practic pur, cu o activitate 
specifică şi perioadă relativ lungă. Este o sursă bună în experienţele cu 
raze a din fizica nucleară. Razele a emise de poloniu au fost utilizate la 
descoperirea neutronului şi a radioactivităţii artificiale. Elementele uşoare 
emit neutroni în contact cu poloniul: 

®Bc + ÎHc =■ ’jjC + Jn 

Acestea constituie deci surse de neutroni. De obicei în acest scop se încor¬ 
porează poloniul in beriliu (electrochimie, depunere spontană, reducere 
etc.). Razele a ale poloniului fiind foarte omogene se folosesc pentru etalo- 
narea plăcilor nucleare. Căldura degajată la dezintegrare a fost folosită 
pentru a face termocupluri care să furnizeze tensiuni joase. S-a folosit 
la fabricarea aliajelor electrozilor din bujiile de aprindere. Razele a mic¬ 
şorează tensiunea de ruptură. Prin activare cu poloniu (reacţii a, n şaua, p) 
se obţin radioelemente. Se foloseşte în medicină pentru studiul metabolis¬ 
mului. 
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COMBINAŢIILE POLONIULUI CU HIDROGENUL 

Dihidmra de poloniu PoH 2 . F. P a n e t li (1918) a preparat dihidrura 
de poloniu în cantităţi de circa 10 _8 g dizolvînd magneziul pe care era depus 
poloniul, în acid elorhidric şi antrenînd gazul cu un curent de azot. Un 
electroscop permite măsurarea cantităţii formate. Se mai poate obţine 
pe o lamă de platină pe care a fost depus poloniul, care funcţionează drept 
catod într-o soluţie sulfurică. Poloniul de pe lama de platină reacţionează 
cu hidrogenul format la catod. Este instabilă .şi sensibilă la umiditate. îsu 
s-a preparat hidrura în cantităţi ponderabile. 

Poloniuri. Poloniura do disodiu Na 2 Po a fost preparată prin contactul, 
direct al elementelor (Broctlehurst şi V a s s a m i 11 e t—1918). 
S-a mai obţinut Xa 2 Po prin dizolvarea telurului metalic în hidroxid de 
sodiu în prezenţă de ditionit de sodiu şi poloniu pe baza izomorfismului 
telururii cu poloniura respectivă (V. G. K h 1 o p i n şi A. G. Sa m a r- 
t z e v a—1935): 

l>o + Xa,S 2 0 4 + 4NaOH = Xa 2 Po + 2Na 2 SO a + 2H 2 0 

Poloniura de mercur, HgPo, se prepară prin distilarea componenţilor la 
200'C. In soluţie acidă în contact cu mercurul, poloniul trece in faza meta¬ 
lică. Poloniura de mercur cristalizează în reţea de tip clorură de sodiu. 
Poloniura de plumb PbPo se prepară prin metoda de mai sus şi cristali¬ 
zează în acelaşi tip de reţea. Ea se formează cu ocazia transformării radio¬ 
active a poloniului in radiu G(Pb). Se mai cunosc MgPo, CaPo, SrPo, 
ZnPo, BaPo, CdPo, Ag,Po, NiPo, NiPo,, PtPo 2 , B 2 Po. 


OXIZII ŞI HIDItOXIZII rOLON’IULUI 

Ilidroxidul de poloniu (TI) Po (OH) 2 . Se obţine prin acţiunea hidroxi- 
dului de potasiu asupra unei soluţii de culoare roz, de diclorură de polo¬ 
niu. Se formează un precipitat brun ce ar putea fi Po(OII) 2 . 

Dioxidul de poloniu Po0 2 . Se obţine încălzind metalul în oxigen 
la 250°C sau dcscompunînd azotatul. Compoziţia compusului rezultat se 
determină prin măsurarea cantităţii de oxigen ce reacţionează cu o canti¬ 
tate cunocută de poloniu. Există într-o formă cubică şi alta tetragonală a 
cărei compoziţie este încă neclară. Este redus de hidrogen şi de hidrogenul 
sulfurat. Culoarea variază de la galben la roşu cărămiziu. Forma galbenă, 
este cubică cu feţe centrate, iar cea roşie tetragonală. 

Ilidroxidul poloniului tetravalent. Din comportarea sărurilor de polo¬ 
niu şi din analogia cu telurul s-a dedus existenţa oxidihidroxidului de. 
poloniu PoO(OH) 2 . \ u se dizolvă în amoniac ei se dizolvă în hidroxid de 
potasiu formînd un polonit: 

PoO(OH) 2 + 2KOII :—» K.PoO, + 2H s O K = 8,2 • 10“ s 
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S-a formulat şi ca tetrahidroxid de poloniu Po(OH),. 

Trioxidul âe poloniu Po0 3 . Se formează prin depunere anodică. Sin- 
cristaiizarea poloniului cu telurat de plumb sau potasiu în soluţie azotică 
sugerează existenţa poloniaţilor izomorfi cu PbTe0 4 şi K„TeO., • 3H 2 0 
(A. G. S a m a r t z e v a—1941). 


COMUIXAŢHI.E 1'OI.OXIII.I I CU U.VLOGEMI 

Halogenurile poloniului (II) se aseamănă eu cele ale plumbului şi se 
deosebesc de cele ale telurului. Dikalogenurile şi tetrabalogenurile polo¬ 
niului sînt compuşi volatili. Există indicaţii indirecte asupra existenţei 
hexafluorurii de poloniu PoP 6 (B. Weinstock şi O. L. Cbernick 
-1960). 

Tetraclorura de poloniu PoCl 4 . Tetraclorura de poloniu a fost prepa¬ 
rată în cantităţi de miligrame, încălzind metalul în exces de clor la 200°C 
sau dizolvîndu-1 în acid clorhidrie şi evaporînd într-o atmosferă de tetra- 
clorură de carbon. Se mai prepară tratînd dioxidul de poloniu cu vapori de 
tetraclorura de carbon la 200°C sau tratînd dioxidul de poloniu cu acid 
clorhidrie. O scrie de agenţi cloruranţi ca tetraclorura de carbon, penta- 
clorura de fosfor, clorura de tionil transformă dioxidul de poloniu în 
tetraclorura de poloniu. 

Este un compus solid, galben, clar, cu o simetrie redusă (monoclinică 
sau triclinică). Se topeşte în tub închis la 294°C şi fierbe la 390°C. La topire 
prin ridicarea temperaturii îşi schimbă culoarea, probabil ca urmare a des¬ 
compunerii. 

Este higroscopică şi hidrolizează. Staritzky (1951) a preparat 
în cantităţi de miligrame compuşii de tipul M 2 [PoCl 0 ], unde M = Os, 
Rb, K, MI, sau (CH 3 ) 4 E. Aceştia sînt coloraţi în galben şi izomorfi cu cei 
de telur. S-a determinat constanta echilibrului: 

Po*+ + 6C1- ^ PoCl|- K = io 1 * 

Jlielorura de poloniu PoCl 2 . Diclorura de poloniu s-a obţinut prin des¬ 
compunerea termică a tetraclorurii sau prin reducerea acesteia cu dioxid 
de sulf, hidroxilamină sau trioxid de diarsen. Este un compus solid, roşu 
oranj, cu densitatea 6,55. 

Prin dizolvare în acid clorhidrie se oxidează la Po(IV). Se oxidează 
cu apa oxigenată şi clor. încălzită cu amoniac la 200°C sc formează un 
compus brun negru de PoCl 2 . 2NH 3 , prin analogie cu telurul. 

Tetrabromura de poloniu PoBr 4 . Tetrabromura de poloniu se obţine 
încălzind dioxidul de poloniu cu acid bromhidric gazos, anhidru sau prin 
metode asemănătoare clorurii, sau evaporînd soluţiile obţinute la dizol¬ 
varea metalului în acid bromhidric. 

Este un compus solid roşu clar. Se topeşte la 324°C şi se volatilizează 
la 360°C sub 200 mm Hg. Se oxidează în aer la 250°C la oxid. 
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Este liigroscopică şi hidrolizează. Tetrabromura este solubilă în alcool, 
acetonă. Este cubică cu feţe centrate. S-au preparat hexabromopolonaţi 
(IY) de amoniu, potasiu, rubidiu şi cesiu. Diclorura reacţionează cu bromul 
formînd probabil PoBr 2 Cl 2 . Amoniacul uscat reacţionează la 100°C cu 
tetrabromura de poloniu spre a forma (NH 4 ) 2 [PoBr e ], 

Dibromura de poloniu PoBr 2 . Se prepară prin metode analoge diclo- 
rurii. Este un compus solid, de culoare brună-purpurie. Se dizolvă în cetone. 

Tetraiodura de poloniu PoI 4 . Tetraiodura de poloniu se obţine prin 
combinarea elementelor sub presiune redusă la 40°C, prin acţiunea HI 0,1N 
asupra dioxidului, dihidroxidului sau prin precipitare cu iodură de potasiu 
dintr-o soluţie de tetraclorură de poloniu. 

Este un compus solid de culoare neagră-gri. Este solubilă în alcool şi 
acetonă. Se dizolvă în acid iodhidric: 

PoI 4 + 2I - «±Poljj - K = 5,9 . IO- 3 . 

Tetraiodura de poloniu se dizolvă în iodură de potasiu, rubidiu sau 
cesiu cu formare de săruri. Este redusă la metal de un curent de hidrogen 
sulfurat cald. Existenţa hexaiodopolonatului (IV) de cesiu Cs 2 [PoI fi ] s-a 
dovedit prin cristalizarea Cs 2 [TeI 6 ] dintr-o soluţie de H 2 [TeI 6 ] şi H 2 [PoI 6 ] 
ipotetic (O. M. J a n o v i c—1956). 

Azotaţii de poloniu. în soluţia azotică poloniul migrează la catod. 
Azotatul de poloniu este greu solubil. Compoziţia azotaţilor de poloniu 
este variabilă. S-au scris formule ca Po(NO s ) 4 (K. W. B a g n a 11 şi E. W. 
M. D’E y e—1954) şi chiar un ion complex [Po(N0 3 ) 5 ]~. La analiza azota¬ 
ţilor s-au obţinut raporturi variabile N0 3 /Po = 1,5—0,5. S-a admis că 
azotaţii de poloniu sînt polimeri sau dimeri bazici, legaţi prin punţi de oxi¬ 
gen (K. W. B a g n a 11 şi colab.—1958). 

Sulfaţii de poloniu. Tratînd tetraclorura sau tetrahidroxidul de polo- 
niu cu acid sulfuric 0,5—1 N se formează sulfaţi liidrataţi Po(S0 4 ) 2 • ?iH 2 0 
sub forma unor solide albe, insolubile în acetonă şi alcool etilic şi solubile 
în acid clorhidric. Prin acţiunea acidului sulfuric diluat se formează sulfat 
bazic 2Po0 2 -S0 3 , care este un compus solid alb. Se cunoaşte şiunselenat 
bazic analog. 

Sulfura de poloniu PoS. Prin acţiunea hidrogenului sulfurat asupra 
soluţiilor acide ale clorurilor de poloniu tetra sau divalent se formează 
sulfura de poloniu. Sulfura este solubilă în acid clorhidric. Produsul său 
de solubilitate este 5,5.10 -29 . Bromul, hipocloritul de sodiu, apa regală o 
descompun. Prin încălzire la 275°C sub presiune joasă, sulful sublimă 
şi rămîne un reziduu de poloniu şi sulfură de plumb provenită din dezin¬ 
tegrarea radioactivă. 

COMBINAŢII ORGANICE ALE POLONIE LEI 

Dimetilpoloniul Po(CH 3 ) 2 se prepară prin acţiunea sulfatului de metil 
(0H 3 ) 2 SO 4 asupra telururii de disodiu Na- 2 Te saturată cu hidrogen şi conţi- 
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nînd cantităţi imponderale de poloniu. Compusul este volatil. Prin tra¬ 
tarea unei soluţii de Na 2 Te(Po) saturată cu hidrogen cu clorura de dimetil- 
. bcnzil-amoniu se formează dibenzil-poloniul Po(C 6 H 5 CH 2 ) 2 . 

Oxalatul de poloniu poate fi preparat la scara indicatorilor radioactivi, 
dizolvînd depozitele de poloniu pe aur, în acid oxalic. în soluţii de acid 
oxalic poloniul migrează la anod, ceea ce indică prezenţa lui într-un ion 
complex. Datorită antrenării de către oxalaţi de ytriu, lantan şi scandiu 
din soluţii oxalice rezultă că poloniul este în stare trivalentă. 

Dietilditiocarbamatul de poloniu se obţine tratând soluţiile slab acide 
cu dietilditiocarbamatul de sodiu. Fiind antrenat în cloroform de dietildi- 
tiocarbamaţii de cobalt sau bismut, rezultă valenţa trei şi compoziţia 

( /c g \ 

S—CS—P e f ' in< ^ '-P n adsorbţie pe amberlit IE 120 rezultă 

oă un singur radical este legat de poloniu. 

A fost de asemenea preparat aeetilaeetonatul de poloniu prin acţiunea 
aeetilaoetonei asupra tetrahidroxidului de poloniu şi evaporarea dizol¬ 
vantului. Pe lingă aeetilaeetonatul poloniului tetravalent se prepară şi 
un acetilaeetonat prin acţiunea acetilacetonei asupra PoO(OH) 2 (M. Ser- 
vigne—1934). Acesta s-a mai obţinut prinantrenareîn cloroform sub 
forma cristalelor mixte (Se, Po) (0 5 H 7 0 2 ) 3 . 
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Fac parte din grupa a Y-a principală clementele : azot, fosfor, ar,sen, • 
antimoniu şi bismut. Configuraţia electronică a ultimului strat al acestor 
elemente este ns-np 3 (tabelul 79). 


Tabelul 79. Configuraţia electronică a elementelor din grupa a Y-a 


Elementul 

1 i 




3 I 

4 

5 

6 

1 s 

s 

p 

s 1 V j 1 s 

V 

<1 | ! 

s 

V 

i 0 

1 

s ; v 

Azot 

1 

; 2 

2 

3 


1 


| 





I'osfor 

l * 

2 

6 

2 

3 i 







Arsen 

! 2 

2 

6 

2 

6 10 | 2 

3 






Stibiu 

1 - 

2 

G 

2 

G j 10 2 

G 

10 

2 

3 



Bismut 

l 2 

2 

(5 

2 

G i 10 1 2 

G 

10 , 14 

2 

6 

10 

2 | 3 


De la azot la bismut, proprietăţile fizice ale elementelor (tabelul 80) 
variază regulat de la proprietăţi nemetalice la proprietăţi metalice. Masa 
specifică creşte repede de la 0,90 (pentru azotul solid la punctul de topire) 
la 9,80 pentru bismut. Punctele ele topire şi de fierbere cresc numai pînă 
la antimoniu şi apoi scad, bismutul avînd un punct de topire destul de 
scăzut. Arsenul nu se topeşte la presiunea normală, ci sublimă la 633°C. 
Sub o presiune de 36 atm se topeşte la 817°C. 

Toate aceste elemente, afară de bismut, există în mai multe modifi¬ 
caţii. Stabilitatea formei nemetalice scade cu masa atomică, deci carac¬ 
terul metalic creşte de lă azot la bismut. Tendinţa de a ceda electroni 
este mai pronunţată la elementele grupei a Y-a principale în raport cu ele¬ 
mentele grupelor a Vl-a şi a Yll-a principale, cum rezultă din potenţia¬ 
lele de ionizare. Din această cauză, combinaţiile oxigenate ale elemente¬ 
lor grupei a Y-a principale sînt mai stabile decît ale elementelor grupelor 
a Yl-a şi a Yll-a principale. Yariaţia unor proprietăţi este foarte regulată 
în grupă (tabelul 81). 

Interesant este faptul că formele metalice ale acestor elemente au 
toate o structură stratificată care aminteşte pe cea a grafitului. Fiecare 
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strat constă din atomi plasaţi în vîrfurile unor hexagoane care se leagă 
între ele. Atomii unui strat se găsesc în mod succesiv în două plane. Fiecare 
atom este legat prin cîte trei legături de trei atomi din straturile vecine. 
Straturile sînt deplasate astfel încît un atom dintr-un strat să cadă în 


Tabelul 80. Proprietăţile fizice ale elementelor din grupa a A-a 


Proprietăţile 

Azot 

Fosfor 

Arsen 

Stibiu 

Bismut 

Molecula gazoasă 

n 2 


As 4 ^Z?2ASj 

Sb 4 ^=ZÎ2Sb 2 

Bi.^" *2Bi 

Volumul atomic, ml 
Punctul de topire, 

15,95 

16,9 (alb) 

13,13 (met) 

18,5 (met) 

21,32 

°C 

Punctul de fierbere, 

-210,0 

44,1 

814,5 

630,5 

271 

°C 

-195,8 

280,5 

610 (subl.) 

1440 

1420 

Densitatea (lichid) 

0,808 

1,82 (alb) 

5,7 (met) 

6,58 (met) 

9,8 

Densitatea (gaz) 

1,2506 

2,34 (violet) 

3,9 (galben) 

5,3 (galben) 

— 

Raza covalentă, Â 
,, cristalină Â 

0,74 

1,10 

1,21 

1,41 

1,52 

„ >. A 3 - 

1,71 

2,12 

2,22 

2,45 

_ 

A 3 + 

— 

— 

0,69 

0,90 

1,20 

,, •. A 5 + 

Potenţialul de ioni- 

0,11 

0,34 

0,47 

0,62 

0,74 

zare, cV 

Electroneiiativita- 

14,54 

11,0 

—10 

8,64 

—8 

tea 

Capacitatea calori- 

3,0 

2,1 

2,0 

1,8 

— 

că, cal.'g 

— 

0,189 

0,082 

0,050 

0,029 

Starea de agregare 

gaz 

solid 

solid 

solid 

solid 

Culoarea 

incolor 

incolor 
sau roşu 

galben 
sau gri 

galben 
sau alb- 
albastru 

gri 

! roşu 


Tabelul 81. Variaţia unor proprietăţi ale combinaţiilor elementelor din grupa a Y-a 


Proprietăţile 


Caracterul metalic 

Stabilitatea gradului de oxidare 
-3 

fiazicitatea hidrurii 

Stabilitatea gradului dc oxidare 
+ 3 

Caracterul M.,0 3 

Stabilitatea gradului dc oxidare 

+ 5 

Aciditatea M 3 0 8 

Afinitatea faţă de elementele clcc- 
tro-pozitive 

Afinitatea faţă de elementele elcc- 
tro-negative 


Azot 

Fosfor 





Bazică 

Bazică 

Acid 

Acid 

i 

1 




Creşte 


Scade 

Neutră 


creşte 

Acid 


Neutră 

Bazic 


descreşte - 
descreşte - 


scade 

creşte 
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centrul hexagonului din celălalt strat (fig. 177). Distanţa dintre straturi 
creşte cu masa atomică şi o dată cu aceasta cresc conductibilitatea elec¬ 
trică şi caracterul metalic. 

Blectronegatmtăţile elementelor uşoare din această grupă principală 
în scara lui Pauling, sînt destul de mari, deci aceste elemente nu pierd 
electroni pentru a forma ioni pozitivi. Bismu- 
tul, şi în mai mică măsură antimoniul şi arse- 
nul, formează ioni pozitivi. în timp ce azotul 
este net nemetalic, fosforul posedă o varietate 
metalică puţin cunoscută. Pentru arsen şi an¬ 
timoniu varietatea nemetalieă este instabilă. 

Pentru bismut nu se cunoaşte decît o vari¬ 
etate metalică. 

Proprietăţile oxizilor de tipul M 2 0 3 devin 
din ce în ce mai bazice şi caracterul salin al 
combinaţiilor respective se accentuează. în 
timp ce halogenurile de azot şi de fosfor sînt Fig- 177 

compuşi aproape pur covalenţi, triclorura de 

arsen şi mai ales triclorura de antimoniu posedă deja un caracter ionic, 
iar triclorura de bismut este o adevărată sare, deşi este lndrolizată în 
soluţie apoasă. 

Ionii N 3_ , P 3_ şi As 3- nu există decît în stare solidă în azoturile, fos¬ 
turile şi arsenurile metalice. Aceste combinaţii ee corespund formulei 
generale M 3 X au structură tipică de săruri. Astfel, Li 3 N formează o reţea 
cu un caracter pronunţat ionic (E. Z i n 11 — 1935). Se cunosc, în special 
structurile combinaţiilor cu magneziu care sînt asemănătoare cu cele 
ale oxizilor elementelor rare. Această analogie scoate în evidenţă carac¬ 
terul lor heteropolar. Aceste combinaţii hidrolizează uşor dînd hidruri şi 
oxizi metalici. Nestabilitatea acestor ioni în soluţie apoasă se explică 
prin faptul că ei posedă trei sarcini negative în exces faţă de numărul 
sarcinilor pozitive din nucleu. 

Aceste elemente funcţionează eu stările principale de valenţă —3, +3 
şi +5. Aceste stări pot fi corelate cu configuraţia electronică a elemente¬ 
lor care au cinci electroni în stratul exterior, dintre care doi electroni s 
şi trei electroni p. Valenţa —3 se explică prin lipsa a trei electroni pentru 
completarea configuraţiei de gaz nobil următor în sistem. Stabilitatea 
stării +3 pentru toate elementele este sugerată de configuraţia p 3 . Azotul, 
în mod deosebit, prezintă şi stările +1, +2 şi +4, fosforul stările +1 şi 
+4, antimoniul +4. 

Configuraţ-ia stratului exterior al azotului este (2s) 2 (2 p x ) (2p„) (2 p s ). 
Aceasta conţine trei electroni impari şi deci azotul poate forma trei legă¬ 
turi eovalente. Deoarece prin excitare un electron s se împerechează cu 
unul p, înseamnă că pe această cale nu se pot crea noi posibilităţi de legă¬ 
tură. Azotul poate forma maximum patru legături eovalente în cazul 
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în care poartă o sarcină pozitivă în urma ionizăm unui electron. Acest 
ion N + are configuraţia 2s, 2p x , 2p u , 2p z . 

Avîncl orbitalii liberi în stratul de valenţă, fosforul şi celelalte ele¬ 
mente pot funcţiona prin excitare, pentavalent. în aceste condiţii fosforul, 
de exemplu poate avea configuraţia : 3 s, 3p x ,3p v ,3p z , 3d. Seformează com¬ 
puşi de tipul MX 5 . Valenţa cinci se poate manifesta rar, fie datorită volu¬ 
mului prea mic al atomului M, fie datorită volumului prea mare al atomi¬ 
lor sau radicalilor X cu care se asociază. Se cunosc compuşi de tipul MX 5 
cu halogeni care posedă volum mic. 

Azotul nu poate forma combinaţii de acest tip, adică nu poate fi 
pentacovalent datorită faptului că nu posedă orbitali d în stratul de va¬ 
lenţă şi nu poate utiliza orbitali din stratul exterior L pentru formarea 
de eovalenţe. Prin această comportare el se deosebeşte de restul elemente¬ 
lor din grupă în acord cu regula conform căreia toate elementele perioadei 
a doua (fluorul, oxigenul, carbonul, borul) prezintă caractere speciale faţă 
de elementele următoare din grupă. 

Azotul formează legături duble sau triple prin orbitalii p cu el însuşi, 
de exemplu N ~N, diazometanul H 3 C — X = X — CH 3 etc., pe cînd 
celelalte elemente din grupă nu formează legături duble decît cu oxigenul, 
azotul şi sulful folosind orbitali d în sisteme conjugate. Astfel de sisteme 
sînt oxiacizii, clorurile de fosfornitril, oxiziietc. Arsenometanul (AsCH 3 )„nu 
are o structură similară azometanului, adică nu conţine legături duble 
As — As. 

O explicaţie a lipsei de legături duble între atomii identici omologi 
ai azotului se poate da pe baza volumului atomic mare al acestor elemente, 
în aceste condiţii, după formarea primei legături ceilalţi orbitali p nu se 
mai pot suprapune spre a forma o legătură tt stabilă. 

Structura elementelor relevă şi ea deosebirea dintre azot şi omologii 
Săi. Azotul formează molecule diatomice X 2 . 

Cei doi atomi de azot sînt legaţi în moleculă printr-o legătură c şi 
două legături 7c: Ne=X : 


N —N 

0-Z-1D 

Această moleculă este foarte stabilă. Disocierea ei necesită 170,2 kcal/mol. 
Această stabilitate extremă nu se datoreşte atomilor care sînt destul de 
activi ai moleculei, ci legăturilor respective care sînt foarte puternice. 
Aceasta înseamnă că orbitalii p suferă o întrepătrundere foarte puternică. 

Restul elementelor formează molecule tetraatomice P 4 , As 4 , Sb 4 , Bi 4 
la temperatură joasă cu o instabilitate crescîndă în această ordine. Mole¬ 
culele tetraatomice au formă tetraedrică. Aceste molecule tetraatomice 
se disociază pe măsura ridicării temperaturii vaporilor respectivi. în stare 
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solidă, cel puţin fosforul şi arsennl, formează molecule tetraatomice, iar 
in stare lichidă cel puţin fosforul. în toate aceste structuri, fiecare atom 
este legat prin trei legături a cu trei atomi identici. Alotropia fosforului, 
arsenului şi antimoniului este complicată. 

Elementele acestei grupe nu formează combinaţii între ele, însă arse- 
nul formează cu antimoniul şi antimoniul cu bismutul cristale mixte. 

Elementele acestei grupe îşi completează octetul, în general, prin for¬ 
marea unor legături covalente. Numărul de legături covalente este fixat 
prin regula octetului. în acest caz regula octetului este 8 — n = 8 — 5 =3. 
Pentru aceasta ele utilizează cei trei electroni p şi numai printr-o activare 
excepţională pot utiliza şi electronii s. 


Tabelul 82. Proprietăţile fizice ale hidrurilor elementelor din (|rupu a Y-a 


Proprietatea 

NH S 

PH, 

Asii, 

SbD, 

BilI, 

Punctul dc fierbere, °C 

-33,3 

-87,4 

-58,5 

-17,0 

+ 22 

Punctul de topire, °C 

-77,7 

-132,3 

-111,2 

-88,5 

_ 

Temperatura critică, °C 

132,5 

52,0 

_ 

_ 

_ 

Densitatea licli. la p. t., g/cm 3 

0,681 

0,765 

1,621 

2,204 

_ 

Momentul dc dipol (gaz), D 

1,44 

0,55 

0,15 

_ 

_ 

Căldura de formare, kcal/mol 

-11 

6 

43 

35 

_ 

Constanta lui Trouton 

23,6 

20,6 

20,3 

19,8 

_ 

Căldura de topire, kcal/mol 

5,65 

3,83 

4,34 

5,08 

- 


Aceste clemente formează hidruri de tipul EH 3 . Proprietăţile fizice 
ale acestor liidruri sînt trecute în tabelul 82 pentru comparaţie. Se observă 
că punctele de topire, de fierbere, căldura de topire scad de la amoniac la 
hidrogen fosforat şi apoi cresc. Aceasta se explică prin faptul că amonia¬ 
cul este asociat. Interpretarea este susţinută şi de valoarea mare pentru 
amoniac a constantei lui Trouton. Amoniacul este o combinaţie exotermă 
în raport cu elementele componente, în timp ce PH 3 , AsH 3 , SbH 3 şi 
într-o măsură mare şi BiH 3 sînt combinaţii endoterme. Deci stabilitatea lor 
scade pe măsura creşterii electropozitivităţii. Cu alte cuvinte, afinitatea 
acestor elemente pentru hidrogen scade în grupă. 

în toate hidrurile atomul central posedă un dublet neparticipant 
care poate capta un proton spre a forma ioni „oniu”. Se cunosc, de exemplu 
ioni amoniu NH 4 + , fosfoniu PH^. Tendinţa de cajitare a protonului, adică 
bazicitatea hidrurilor scade de la amoniac la fosfină. Bazicitatea hidro¬ 
genului arseniat este atît de slabă, îneît ionul arsoniu AsH 4 + nu a putut fi 
identificat decît spectroscopie, iar ionul stiboniu se pare că nu există. 

Hidrurile propriu-zise au caracter slab acid. Datorită acestui fapt se 
cunosc săruri ca : KNH 2 , NaNH 2 , NaPH 2 . Cu radicali organici aceste 
clemente formează combinaţii de tipul XR 3 , care pot fi considerate ca 
provenind de la hidrurile respective în care atomii de hidrogen se înlocuiesc 
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cu radicali organici. Se obţin astfel amine XB„ fosfine arsine AsE 3 , 
stibine SbE 3 şi bismutine BiE 3 . Unele dintre aceste combinaţii ca de exem¬ 
plu trifenilfosfina P(C 6 H 5 ) 3 sînt combinaţii destul de stabile. 

Cu excepţia bismutinelor, şi aceste combinaţii sînt nesaturate din 
punct de vedere coordinativ, transformîndu-se în săruri „oniu” prin adi- 
ţia unui ion sau radical la dubletul neparticipant. 

Covalenţa trei se mai manifestă şi în combinaţiile cu halogenii : 
SCI,, PC1 3 , As(.'l 3 , AsF 3 etc. Aceste molecule au o structură de piramidă 
triunghiulară. Cei trei electroni p ai azotului, fosforului, arsenului etc. se 
pun în comun cu electronii halogenilor. Elementul grupei a V-a princi¬ 
pale ocupă vîrful acestei piramide. Structurile acestor combinaţii, ca de 
altfel şi ale hidrurilor, se pot considera ca nişte tetraedre în care elementul 
grupei a V-a principale ocupă centrul, iar unul din vîrfuri este ocupat de 
cei doi electroni neparticipanţi ai unui orbital «. Atît hidrurile cit şi halo- 
genurile respective i>rezintă momente de dipol apreciabile, ceea ce reflectă 
o structură piramidală. 

Comportarea acestor halogenuri în secvenţa fosfor-bismut scoate în 
evidenţă în mod pregnant o scădere progresivă a caracterului nemetalic 
şi apariţia unui caracter metalic. Aceasta se poate constata studiind 
acţiunea apei asupra acestor halogenuri: triclorura de fosfor se comportă 
net ca o clorură acidă, adică este hidrolizată total în acid fosforos şi cior¬ 
ii idric : 


PC1 3 + 3H 2 0 = IIjPOj + 3HC! 

In cazul triclorurii de arsen se Stabileşte un echilibru între ionii As 3+ 
şi As0 3 “ : 


As 3 i + 3H.O^=î As O 3 — + 6H+ 


ceea ce indică un caracter amfoter al trihidroxidului As(OH) 3 . Hidroliza. 
triclorurii de antimoniu şi a triclorurii de bismut se opreşte iii un stadiu 
intermediar cu formarea cationilor oxigenaţi, antimonil SbO + sau bismutil 
BiO + . în soluţie există o anumită concentraţie de ioni Sb 3i şi Bi 3 • ; 

niClj + H 2 0 = BiOCl + 2HCI 

Trihalogenurile acestor elemente sînt şi ele nesaturate, întrucît cle¬ 
mentele acestei grupe pot forma şi pentahaloginuri. Se cunosc, de exemplu, 
pentahalogenurile : PF S , PC1 5 , AsF 5 şi SbCl 5 . în acest caz, la formarea legă¬ 
turilor participă şi un orbital d(3d, id sau o d). Unul dintre electronii s 
este excitat pe un orbital d creindu-se noi posibilităţi de legătură. Azotul 
nu formează pentahalogenuri, datorită faptului că nu posedă orbitali d. 

Structura pentahalogenurilor este bipiramidală-trigonală. Aceste 
structuri sînt neobişnuite şi puţin stabile, deoarece la trecerea în stare 
solidă se adoptă structuri mai simetrice tetraedrice şi octaedriee şi are loc 
totodată o ionizare anormală. Astfel, de exemplu,’pentaclorura de fos¬ 
for solidă constă din ioni PCI 4 şi PCI»"". 
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Faţă de lialogeni, elementele din grupa a Y-a principală posedă une¬ 
ori numere de coordinaţie, diferite şi mai mari decît numerele de coordi- 
naţie faţă de oxigen. Aceasta se manifestă mai ales în cazul fluorurilor şi 
clorurilor şi se atribuie volumului mai mic al lialogenilor respectivi. 

Aceste elemente formează oxizi. Toţi oxizii azotului sînt endotermi 
şi se obţin prin metode indirecte, pe cînd reacţiile celorlalte elemente cu 
oxigenul sînt exoterme (tabelul 83). 


Tabelul 83. Căldura de formare AII a oxizilor 
elementelor din {jrupn a V-a, kcal/aloni-g 


Combinaţia 

A a 

Combinaţia 

AU 

N a O 

- 9,5 

As 2 0 3 

+ 74 

NO 

- 21,8 

As 2 0 6 

+ 109 

N 2 0 3 

- 11,1 

Sb 2 Oj, 

+ 82 

NO, 

- 8,0 

Sb 2 0 6 

+ 115 

n s 0 6 

- 0,6 i 

Bi,O s 

+ 67 


— 

Bi,0 6 

_ 

P 2 0 5 

; +i8o i 




Reacţia fosforului cu oxigenul este una dintre cele mai exoterme reac¬ 
ţii cunoscute. Cu excepţia pentaoxidului de diazot, oxizii azotului sînt gaze 
la temperatura obişnuită, pe cînd toţi ceilalţi sînt combinaţii solide în 
mod obişnuit. în stare gazoasă oxizii azotului sînt monomeri pe cînd cei 
ai fosforului, arsenului şi antimoniului sînt polimeri. Aceste deosebiri 
provin din faptul că molecula de azot este foarte stabilă în raport cu mole¬ 
culele celorlalte elemente din grupa a V-a principală şi azotul posedă o 
electronegativitate mare în comparaţie cu restul elementelor grupei. 

în general se ştie eă între elemente cu electronegativităţi mari (oxigen 
şi fluor sau clor, azot şi clor) se formează combinaţii endoterme, pe cînd 
intre elemente care prezintă diferenţe mari de electronegativitate (oxigen 
şi iod, azot şi fluor) se formează combinaţii exoterme. 

în nici un oxid al azotului numărul de coordinaţie nu depăşeşte cifra 
trei. în general acesta creşte în grupă pe măsura creşterii volumului 
atomic. în cazul azotului, spre deosebire de alte elemente din grupă, regula 
octetului de valenţă este strict respectată. Numărul de coordinaţie anormal, 
adică trei, al azotului se explică prin tendinţa de a forma legături duble 
N = O care se stabilizează prin rezonanţă şi impun compusului o formulă 
plană. 

Celelalte elemente : fosforul, arsenul, antimoniul şi bismutul nu for¬ 
mează astfel de legături prin orbitali p. Ca atare, oxizii acestor elemente 
au structuri foarte diferite de ale oxizilor azotului. Se ştie, de pildă, eă 
motivul structural în reţeaua cristalină a anhidridei ’ fosforoase P 2 O a 
este dat de molecula dublă P 4 0 6 , în care există numai legături simple 
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P — O. în pentaoxid, la legăturile duble care apar contribuie orbitalii ă. 
Anhidridele de tipul X,O r , sint de asemenea tipice pentru această familie. 

în combinaţiile pentavalente cu lialogenii PF 5 , PC1 5 , PBr s , AsF 5 , 
SbF„ SbCl 5 regula octetului este depăşită întrucît în jurul fosforului există 
10 electroni. Lucrurile stau la fel şi în cazul oxizilor acestor elemente. 
Deşi bismutul nu formează pentahalogenuri, posedă un număr do coordi- 
naţie cinci şi chiar şase în numeroase săruri complexe, ca de exemplu 
K,[BiI,)]. .... 

Hidroxizii pe care îi formează aceste elemente în stare de valenţă 
cinci au toţi caracter acid: 

NO.(OH) PO(OH), AsO(OH) 3 H[Sb(OH) e ] Bi,0 5 .H,0 
acid azotic acid fosforic acid arsenic acid antimonic acid bismutic (?) 

Conform unei reguli generale, caracterul acid al hidroxidului într-o grupă 
principală a sistemului periodic scade pe măsura creşterii numărului de 
ordine. Acidul azotic este un acid puternic, acidul fosforic este un acid 
de tărie medie şi ceilalţi hidroxizi sînt toţi acizi slabi pînă la foarte slabi. 
Existenţa acidului bismutic este chiar îndoielnică. 

Elementele grupei a V-a principală formează un număr mare de oxia- 
cizi. Unii dintre aceştia se cunosc numai în soluţie sau numai sub formă de 
săruri. în oxiacizii săi azotul este tricoordinat pentru motivele indicate mai 
sus. Fosforul şi arsenul posedă numărul de coordinaţie patru în oxiacizii 
respectivi şi în anionii acestora. Cei patru atomi de oxigen sînt plasaţi în 
vîrfurile unui tetraedru regulat. în cazul fosforului mai ales, se cunosc 
o serie de acizi polifosforici şi polimetafosforici, în care tetraedre P0 4 
se leagă între ele liniar sau ciclic printr-un vîrf al tetraedrului. 

A umărul de coordinaţie este determinat în primul rînd de raportul 
razelor. Aplicînd regula rapoartelor critice ale lui J.H. Lambert se observă 
că raportul razelor r A , t+ : r 0 s- = 0,33, cifră care necesită numărul de 
coordinaţie patru, iar raportul razelor r s tf+ : r 0 *- = 0,44, care cere nu¬ 
mărul de coordinaţie şase. Se constată că în realitate există anionii 
POt-, AsOt şi [Sb(OH) 6 ]-. 

în teoria clasică a valenţei, numărul de covalenţe coordinative sau 
numărul de acceptori este prevăzut de regula : numărul grupei minus patru, 
5 — 4 = 1. în acest sens, pentru anionii respectivi formulele se scriu cu 
legătură dublă care respectă în mod formal pentavalenţa elementelor 
acestei grupe sau cu legături semipolare. Astfel de exemplu pentru acizii 
azotic şi fosforic se poate scrie : 


O 

1 

E 


/O-H 

0—H sau 

0 = N -OH. 0<- 

— P-O-H 

O 

1 

E 

4- 

0 

^O-H 


Aceste formulări sînt în dezacord cu realitatea, deoarece reflectă legături 
diferite în moleculă între ionul central şi oxigen, pe cînd în realitate ele 
sînt echivalente. 
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Pentru acidul azotic s-au scris structuri de tipul: 


: 0 : 

N 


/ \ 

H — O: :0—H 


: 0 :“ 

I 

N 

H—O: +O-H 


: 0 : 

I 

N 

II-0+ :0—H 


care luate concomitent în considerare ar explica echivalenta legăturilor. 

în ionii POi” şi AsO®” participă la formarea legăturilor cîte un orbital 
3 d şi respectiv 4 d. Aceşti ioni au structuri tetraedrice. Şi în acest caz are 
loc o delocalizare a electronilor, adică apare necesitatea de a scrie mai 
multe formule în rezonanţă pentru a explica echivalenţa legăturilor obser¬ 
vată experimental. Pentru a pune doar această problemă este suficient să 
se menţioneze că distanţa P—O observată în ionul fosfat este 1,50A, 
pe crud suma razelor covalente pentru o legătură simplă, este 1,76 A. 
Diferenţa de —0,20A indică un caracter de dublă legătură. 

Ionul [Sb(OH) 6 ]~ are o structură octaedrică. Cele şase grupe HO sînt 
legate prin orbitali hibrizi sp 3 d 2 . 


Tabelul 84. Numerele de coordina]ie ale elementelor 
din grupele principale faţă de oxigen 


Be 

B 1 

1 

c 

s 1 

1 


Ne =■■ 3 

Mg | 

Al l 

Si 

! p 

1 S 

CI 

„\'c = 4 

Zn 

Ga | 

| Ge 

| As 

i Se 

Br 


Cd 

In j 

Sn 

! Sb 

Tc | I 

j Nc = 6 


Elementele grupelor principale din sistem posedă faţă de oxigen 
numere de coordinaţie care cresc de sus în jos (tabelul 84). Acest tabel 
indică faptul că antimoniul prezintă numărul de coordinaţie şase, conco¬ 
mitent eu alte elemente din perioada respectivă. Analogia formal preg¬ 
nantă, în privinţa numărului de coordinaţie al oxiacizilor acestor elemente 
în starea de valenţă maximă: 

HjlSnfOH),] II[Sb(OH) c ] Tc(OH)„ IO(OH) S 

este mai puţin evidentă cînd este vorba de funcţiile acide. Acidul ortote- 
luric este un adevărat ortoacid, în sensul că conţine şase grupe OH legate 
de ionul central în acord cu valenţa maximă a telurului. Acidul periodic 
conţine cu o moleculă de apă mai puţin decît heptahidroxidul de iod 
ipotetic I(OH)„ acidul antimonic conţine o moleculă de apă mai mult 
Sb(OH) 5 . H.O decît pentahidroxidul de antimoniu ipotetic Sb(OH) r> şi în 
sfîrşit acidul stanic două molecule do apă mai mult Sn(OH) 4 . 'J1JJJ decît 
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tetrahidroxidul de staniu ipotetic Sn(OH) 4 . Numărul de molecule de apă 
pierdute sau cîştigate de kidroxidul ipotetic este determinat de necesitatea 
apariţiei numărului de coordinaţie şase şi aceasta la rîndul ei de conside¬ 
raţii volumetrice care stau la baza structurilor acestor acizi. 

în concluzie, primul element din grupă ocupă o poziţie specială în 
această familie. Fosforul şi arsenul se aseamănă mult prin formulele şi 
proprietăţile compuşilor lor. Antimoniul şi bismutul deşi rămîn izotipe 
cu elementele precedente în varietăţile lor cristaline stabile, totuşi se dis¬ 
ting mult de acestea. 


AZOTUL 

Simbol: N; Z=7 ; -Masă atomică 14,007 

A fost descoperit de J e a n Mayow în anul 1674 şi J . P r i s t- 
1 e y în 1772 care nu i-au putut dovedi individualitatea chimică. J. P r i s t- 
1 e y (1772) a ars aerul sub un clopot de sticlă. A absorbit apoi în apă de 
var dioxidul de carbon format şi a observat că restul nu întreţine viaţa şi 
nu arde. C. W. Scheele a arătat în anul 1777 că aerul conţine un 
component care nu întreţine respiraţia şi arderea. Abia în urma cercetă¬ 
rilor lui H. Cavendish (1784) şi A. L. Lavoisier (1786) asu¬ 
pra naturii aerului şi a oxizilor de azot s-a dovedit că este un nou element 
chimic. A fost numit de A. L. Lavoisier, azot (a = fără şi zoe = 
viaţă sau azoticos = nu întreţine viaţa). După descoperirea faptului că 
acidul azotic derivă de la azot J. A . C h a p t a 1 l-a numit nitrogenium 
(nitrum şi gennaio = formator de salpetru). 

Stare naturală. După F. Paneth azotul constituie 79,06% voi. 
sau 76,8% greut. din aer. 


Tabelul So. Compoziţia aerului 


Componentul | % voi. 

% greut. 

Componentul | 

% voi. 

% greut. 

N 2 78,03 

75,47 

Heliu 

j 4.6-10-» 


0 2 20,99 

23,20 ! 

Neon 

10,1 -io- 1 


Gaze rare 1 0,94 

1,28 

Argon 

0,9327 


CO, ' 0,03 

0,05 ! 

Kripton 

1,1 -io- 4 


H 2 [ 0,01 

- 1 

i Xenon 

1 -io- 5 



Compoziţia troposferei (15 — 20 km) este practic constantă (tabelul 
85). Proporţia azotului creşte cu altitudinea, aşa cum arată spectrul 
aurorelor boreale care indică liniile atomilor de azot şi oxigen. Proporţia 
gazelor inerte mai grele scade cu altitudinea. Azotul se găseşte în aştri, 
soare, comete. In cantităţi mici se găseşte dizolvat în apele naturale, 
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în apa de ploaie. Se găseşte azot în gazele vulcanice. în minerale se găseşte 
ca incluziune sau ca azoturi. 

Azotul se găseşte combinat sub formă de azotaţi sau amoniac. Sub 
formă de azotat de sodiu KaN0 3 (salpetru de Chile) se găseşte în Chile la 
Atakama la o înălţime de 1000 — 1000 m deasupra nivelului mării for¬ 
năind o pătură de 1,5 m grosime, 30 km lăţime şi 220 km lungime. Se ad¬ 
mite că s-a format prin oxidarea excrementelor animalelor. Cantităţi mari 
se găsesc în locurile dc adăpost ale animalelor. 

în atmosferă în timpul furtunilor se formează amoniac şi oxizi de 
azot. Aceştia se dizolvă in apa de ploaie formînd acid azotic şi azotos. 
Raportul între cantitatea de acid azotic şi acid azotos format este circa 
unu în regiunile noastre unde se dizolvă în apă tetraoxidul de diazot şi 
circa trei in regiunile tropicale datorită unui efect fotochimic care ozoni- 
zează aerul (M. It. I) h a r şi A. R a m — 1933). 

Deşi denumirea de azot arată că nu întreţine viaţa, totuşi el intră 
sub formă de proteine în organismul animal şi vegetal, fiind un constitu¬ 
ent fundamental. 

Cantitatea de azot din natură este constantă, întrucît el urmează un 
ciclu. Acest ciclu poate fi schematizat astfel: 


Bacterii 


A/.ol 


denitrifiante 


* i atmosferic | 



acţiuni 

electrice 


1 

bacterii 
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4- 


4- 
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Azot 
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organic 

1 

-1- 

t 

ferment nilric 


Putrefacţie 

4- 

Azot mineral 
şi fosil 

Acid 

azotos 


Azot organic 
fosil 


t 

ferment nitros 




i | 

Azot t 




amoniacul 



‘-îngrăşăminte 


Constanţa azotului în atmosferă se explică printr-o contrabalansare a. 
proceselor de extragere a azotului din aer prin acţiune bacteriană, chimică 
şi electrică şi eliberarea azotului în aer ca un rezultat al descompunerii 
compuşilor organici cu azot prin acţiunea bacteriilor sau prin combustie. 
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Plantele nu pot utiliza din sol decît azotul sub formă de azotaţi. Ani¬ 
malele iau azotul prin intermediul plantelor. Combinaţiile organice din 
plante şi animale se descompun la moartea acestora în amoniac, acid azo¬ 
tic etc. Prin procese de putrefacţie sau ardere azotul este eliberat. Unele 
plante (lupinee-trifoiul, lucerna, măzărichea) care trăiesc în simbioză cu 
bacteriile (azotobacteni) asimilează azotul elementar şi îl transformă în 
acid azotic sau azotaţi, îmbogăţind solul. Celelalte plante îl asimilează 
ca azotaţi sau săruri de amoniu. 

Animalele nu-1 pot asimila sub formă elementară, nici sub formă 
de săruri minerale ci numai sub formă de proteine. Din substanţe proteice 
sînt constituite protoplasma şi nucleul. Proteinele suferă o degradare 
în corpul animalelor. In urma unei putrefacţii în care intervin bacterii de 
dezaminare, o mare parte din azot se elimină ca uree. O parte din uree este 
asimilată de plante şi o mică parte este redusă la amoniac sub acţiunea 
unei enzime (ureeaza) sau oxidată la acid azotic sub influenţa unor bacterii 
de nitrifiere. Calităţi nitrifiante au spirocheta nitrosospira, nitrosocystis , 
bactoderma etc. Aceşti compuşi sînt asimilaţi din nou de plante. Există 
bacterii denitrifiante care transformă compuşii azotului în azot elementar. 
Sub acţiunea descărcărilor electrice, azotul elementar se combină cu oxi¬ 
genul formînd acid azotic, azotat de amoniu care se dizolvă in apa de ploaie 
care cade pe sol. 

Prin sinteza amoniacului şi a acidului azotic se extrag din atmosferă 
circa IO 9 t/an de azot, ceea ce este neglijabil faţă de conţinutul acesteia 
(36.10 14 t). .Radiaţiile ultraviolete influenţează formarea oxizilor de azot, 
ceea ce o dovedeşte concentraţia acestora la altitudini mari. Se mai extrage 
din atmosferă cu ocazia arderii cărbunelui la prepararea sintetică a acidului 
cianhidric. Solul sărăceşte în azotaţi în ţările cu agricultură intensă. 
Pentru acest motiv, azotul trebuie redat solului sub formă de îngrăşăminte. 

Azotul există în stare elementară în cea mai mare parte din gazele 
naturale (asociate cu apele minerale, vulcanii sau terenurile petroliere) 
în proporţii variabile care pot depăşi 95%. Se găseşte de asemenea în 
gazele de cocserie (circa 10% voi). 

Obţinere. în stare chimic pură azotul se obţine din combinaţiile sale. 
Astfel, încălzind la 70°C o soluţie apoasă concentrată de azotit de amoniu, 
sau o soluţie a unui amestec de clorură de amoniu şi azotit de sodiu, are 
loc descompunerea (B. Corenwinder —1849)’: 

NH 4 N0 2 = N 2 + 2H 2 0 A H = 80 kcal 

Gazul se spală de oxizi de azot, trecîndu-1 printr-un amestec de dicro- 
mat de potasiu şi acid sulfuric (E. A b e 1 — 1950). Descompunerea ter¬ 
mică a dicromatului de amoniu furnizează azot (C. L. J a c k s o n şi 
J. H. D e r b y — 1900) : 


(NH 4 ) 2 Cr 2 0 7 = Cr 2 0 3 + N 2 + 4H 2 0 


A H = 123 kcal 
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Pentru ca reacţia să nu fie prea violentă se amestecă dicromatul de amoniu 
cu sulfat de amoniu în proporţie de 1 :2. 

Oxidarea amoniacului sau a unei sări de amoniu se poate realiza cu 
clor, hipodoriţi, brom sau hipobromiţi: 

2NH, -!- 3Br 2 = N 2 4- 6H+ + 6Bi- 
SN'aBrO + 2NH,C1 + 2NaOH = N 2 + 3NaBr + 2NaCl + 5H 2 0 

Şi alţi agenţi oxidanţi ca : dicromaţii, ozonul, fluorul, dioxidul de man- 
gan eliberează azotul din sărurile de amoniu. Azotul se poate obţine prin 
descompunerea termică a azidei de sodiu sau de bariu la 300°C. Dacă săru¬ 
rile sînt perfect uscate se obţine azot spectroscopie pur : 

2NaN a = 2Na + 3N 2 

Trecînd un curent de amoniac gazos şi uscat printr-un tub de combustie 
în care se găseşte oxid negru de cupru încălzit la incandescenţă, se reduce 
oxidul şi se eliberează azotul : 

3CuO + 2NH 3 = N, + 3Cu + 3H 2 0 

Amoniacul nereacţionat se reţine intr-un vas spălător care conţine acid 
sulfuric. Amoniacul reacţionează şi cu clorura de var eliberînd azotul: 

.o-c: oh 

NHj + Ca( = NH 2 C1 + Ca( 

X C1 X C1 

OCl| 

2NH 2 C1 + Ca' = CaCl., + 2HCI + N 2 + H,0 
X C1 

Prin încălzirea unui amestec de azotat de potasiu şi fier se obţine azot : 

6KNO s -i- 10Fc = 3N 2 + 5Fc,0 3 +3K.0 

Acidul sulfamic sau ureea reacţionează cu azotiţii formînd azot. Acidul 
sulfamic reacţionează instantaneu şi cantitativ cu azotiţii. Cînd aceştia 
sînt prea concentraţi, azotul conţine şi puţin N 2 0 3 (E. C. Bras t e d 
-1952). 

Azotul se mai poate obţine prin descompunerea termică a amoniacu¬ 
lui, oxidarea bidroxilaminei, hidrazinei, prin pirogenarea şi oxidarea unor 
compuşi organici. 

Bescomj)unerea termică a amoniacului se realizează trecîndu-1 peste 
pulbere de nichel la 1000°C şi separînd azotul de hidrogen prin răcire 
(P. Hartect —1930). 

In industrie sau în laborator cînd nu este nevoie de azot lipsit de gaze 
inerte acesta se extrage din aer eliminînd oxigenul pe cale chimică sau pe 
cale fizică prin distilare fracţionată şi purificare ulterioară. 
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Dioxidul de carbon se elimină trecînd aerul printr-o soluţie de hidro- 
xid de potasiu, iar vaporii de apă, trecîndu-i prin acid sulfuric concentrat 
sau peste elorură de calciu anhidră. Apoi aerul este trecut peste şpan de 
cupru proaspăt redus. Acesta se găseşte într-un tub special (fig. 178 ) care 
se încălzeşte electric la 170°C şi printr-un termocuplu i se poate verifica 
temperatura. Cuprul poate fi preparat în formă 
activă după F. B . Mever si G. B o n g e 
(1939). 

•IX 2 + O 2 + 2Cu = 4N 2 2CuO 

Eegenerarea tubului se realizează reducînd CuO 
format cu hidrogen. Cînd este vorba de un dispo¬ 
zitiv simplu de laborator plasa de sîrmă de cupru 
încălzită se reduce cufundînd-o într-o eprubetă 
cu alcool metilie. Acest azot conţine circa 1% 
argon, care de cele mai multe ori nu deranjează. 

Extragerea chimică a oxigenului din aer poate 
fi făcută şi pe cale umedă utilizînd oxidabilitatea 
clorurii de crom (II), clorurii de cupru (I), plum- 
biţilor sau manganiţilor metalelor alcaline, diti- 
oniţilor, sulfurii de calciu îmbibată cu o soluţie 
de sare de fier (III) şi acidului pirogalic alcalini- 
zat. Soluţia alcalină de pirogalol C,H»(OH) s 
( 15 g acid pirogalic în 100 cm 3 soluţie apoasă 
KOH 50%) absoarbe oxigenul, hidrogenul sulfu¬ 
rat, acidul cianhidric, dicianul, clorul, acidul 
clorhidric, dioxidul de carbon etc. (D. IVolf 
şi A. Krause — 1929). 

în tehnică se foloseşte pentru obţinerea azotului, lichefierea şi distila¬ 
rea fracţionată a aerului. In acelaşi proces se mai obţin pe lingă azot: 
oxigen, argon, neon şi heliu. Azotul cu punctul de fierbere — 195, 68°C este 
puţin mai volatil decît oxigenul cu punctul de fierbere — 182,87°C şi 
distila primul. Azotul obţinut pe această cale conţine 2—3% oxigen. 

Adesea oxigenul din aer este eliminat cu ajutorul carbonului. în acest 
mod se prepară gazul de aer : 



4X, 1- O, -i C IN'j -!- ('.()„ 

INj f O s + 20 = 2CO 4- -IN, 

Oxidul de carbon se oxidează cu vaporii de apă pe un catalizator de 
fier la 450°C, la dioxid de carbon, care se elimină prin dizolvare în apă 
sub 25 atm şi spălare cu o soluţie amoniacală cu carbonat de cupru (I) 
sub 200 atm care reţine urmele de oxid de carbon. 

Proprietăţi fizice. Azotul este un gaz incolor, inodor şi insipid. Azotul 
natural constă din doi izotopi stabili cu numere de masă 14 şi 15, în raport 
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99,63 : 0,37. S-au preparat patru izotopi radioactivi “N şi ^jST, emiţă¬ 
tori de pozitroni şi şi emiţători de electroni. Conţinutul de azot 
greu lb h în azotul natural se poate îmbogăţi. în combinaţiile azotului, 
azotul greu se utilizează ca trasor. 

Densitatea azotului atmosferic în raport cu aerul este 0,972 şi a celui 
chimic pur 0,967. Un litru de azot atmosferic cîntăreşte 1,25681 şi un litru 
de azot chimic cîntăreşte 1,25049. Se observă diferenţa la a treia zecimală 
care a dus la descoperirea gazelor inerte. Temperatura de inversie a efec¬ 
tului Joule-Thomson în cazul azotului este 163°C sub 30 atm. 

Analiza spectrului de bandă al azotului gazos şi a spectrului li aman 
a azotului lichid au fost interpretate ca relevînd existenţa orto şi paraazo- 
tului. Orto şi paraazotul, analogii orto şi parahidrogenului ar constitui un 
paradox cuantic (E. J u s t i —1930). 

Constanta dielectrică a azotului este 1,000581 la 0°C. Azotul este un 
gaz diamagnetic cu o susceptibilitate specifică de —0,430-10 -0 la 25°C. 
Molecula de azot fiind diatomică, azotul elementar, se numeşte mai corect, 
diazot. Deci molecula de azot in stare fundamentală, nu conţine electroni 
impari. Configuraţia sa electronică în teoria orbitalilor moleculari, se scrie : 

(W) 2 (1$g*) 2 (2Sa 6 ) 2 (2Sa*) 2 {2pn b ) i (2 pa b ) 2 

Din cauza simetriei mari a acestei molecule şi a stabilităţii stărilor 
electronice, forţele intermoleculare sînt foarte mici. 

Constantele fizice ale azotului sînt foarte apropiate de cele ale oxidu¬ 
lui de carbon, deoarece au aceeaşi sarcină nucleară şi acelaşi număr de 
electroni. Astfel de substanţe sînt izostere (izoelectronice). 

Molecula de azot este diatomică. Aceasta rezultă din raportul y = 
= C v jC v care este apropiat de 7/5 (1,405 la 27°C). Legătura între atomi este 
asigurată prin punerea în comun a trei dublete electronice; se formează 
deci o covalenţă triplă : 


:N=N: sau :N : : : N: 

Se respectă regula octetului. Distanţa 3T — N este 1,095 A, ceea ce 
dă pentru raza de covalenţă triplă a azotului valoarea 0,547 A. Această 
legătură este foarte solidă şi formarea azotului atomic este foarte endo- 
termă : 

N 2 ;z=r 2N AII = 170 kcal 


Stabilitatea moleculei este cauza inerţiei sale 
mai mult decît reactivitatea sa. Abia la 5000°C 
este disociat în proporţie de 26%, ceea ce arată 
stabilitatea sa extrem de mare (tabelul 86). 
Disocierea moleculei se poate realiza mai uşor 
prin descărcări electrice. 


Tabelul 86. Disocierea 
azotului 


Temperatura, 

°K 

Disocierea. % 

2000 

5,0-IO” 5 

3000 

0,075 

4000 

2,93 

5000 

26,2 
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E. Moore (1863) a arătat că azotul supus scînteilor electrice de 
voltaj ridicat şi la o presiune sub 1 mm Hg devine mai activ. F.H.Ne av¬ 
ui a n (1922) a obţinut azot activ supunînd azotul razelor y. ale poloniu¬ 
lui la presiune redusă. Electrolizînd XaX 3 în soluţie apoasă W. Usher 
şiC. S. Venkastewarer (1919) au obţinut azot activ la polul 
pozitiv. Prin descompunerea termică a unor azoturi E. Audubert 
(1937) a obţinut azot activ. 

Abandonat, azotul activ se dezactivează spontan emiţînd o luminis- 
cenţă galbenă care poate dura cîteva ore după iluminare. Spectrul de emisie 
al acestei lumini conţine linii ale atomului şi ale moleculei. Luminiscenţa 
are loc în prezenţa catalizatorilor sau a peretelui. Eecombinarea azotului 
atomic se face prin ciocniri trimoleculare : 

N + N-fN 2 =N*+ N 2 

Moleculele excitate pot reacţiona astfel: 

+ nJ = N 2 + N* -f N* sau No + No = N 2 + N* + N 

Luminiscenţa ulterioară are loc prin ciocnirea moleculelor excitate 
cu atomi excitaţi (H. S p o n e r , G. Cario, J. Kaplan): 

N t 2 + N* = No* -r N /«v 

Eeactivitatea persistă mai mult decît luminiscemţa, ceea ce presu¬ 
pune existenţa altei specii de azot care determină reactivitatea, diferită 
de cele care determină luminiscenţa şi care nu s-a putut determina. Azo¬ 
tul activ se combină cu fosforul, arsenul, zincul, cadmiul si mercurul 
formînd azoturi la rece. La cald reacţionează cu sodiul: 

GNa-r No = 2Na 3 N 

Keacţionează cu hidrocarburile dînd acid cianhidric : 

IIC=CII No = 2HCN 

Cu amestecul de oxid de carbon şi hidrogen, formează uree. Deplasează 
iodul şi bromul din compuşii cu hidrogenul: 

ghi N* = 2NH 3 + 31, 

însă, nu deplasează clorul din acid clorhidric, deci este capabil să provoace 
reacţii endoterme pînă la concurenţa unui efect termic de circa 50 kcal. 
Descompune oxidul de azot şi transformă fosforul alb în roşu, rezultînd şi 
puţină azotură de fosfor : 

N* 

2NO->2^ + O, 

N 2 

P 4 alb-*P 4 roşu 

Eeacţionează cu acidul azothidric, descompunîndu-1: 
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N* -r N 3 H = 2N' 2 -f H 

Hidrogenul atomic reacţionează imediat cu azotul activ pentru a 
forma amoniac : 


N* + 311 = JS'H 3 

Astăzi se ezită în a scrie reacţiile azotului activ cu diferite substanţe, 
fie cu atomi activi, fie cu molecule active, problema nefiind elucidată. 
Prin analogie cu H 3 forma activă a azotului s-a considerat ca fiind dato¬ 
rită nitrozonei sau triazonei 27 3 (M. T r a u t z —1919). Se admite chiar 
o pluralitate de atomi de azot activi în stări energetice diferite (G. Dario 
şi J. K a p 1 a n — 1930 — 1931). 

Schimbările de fază ale azotului la presiunea de o atmosferă se pot for¬ 
mula astfel : 

— 2S7.49°C -209.9G°C 

27 2 (solid a cubic) «-.■ — 27 2 (solid (3 hexagonal) 27 2 (li- 

— 195.73V 

chid) * X 2 (gaz). 

Temperatura critică a azotului este —146,89°C şi presiunea critică 
33,45 atm (D. W h i t e — 1951). Azotul a fost lichefiat de L. Caii- 
letet (1877). 

Este puţin solubil în apă. La 20 C C, coeficientul de absorbţie este 
0,01542. Se dizolvă în cantităţi mici în unele metale. în cazul celor feroase, 
azotul determină creşterea sarcinii de ruptură, a durităţii, a coroziunii 
sub tensiune etc. în etanul lichid, azotul este mai solubil. 

Proprietăţi chimice. Valenţa azotului a fost considerată trei, încă de 
A. K e k u 1 e (1858). Clorura de amoniu a fost privită ca o combinaţie 
moleculară. Ulterior s-a atribuit azotului fie valenţa trei, fie cinci în sărurile 
de amoniu. W. Schlenck şi J. Holtz (1917) au preparat 
compuşi de tipul (C 6 H 5 ) 3 ez: C — 2s(CH 3 ) 4 şi au arătat că a cincea valenţă 
este ionică. Un argument este hidroliza acestei combinaţii : 

R —N=(CtI 3 ) 4 4- HoO ^ZZÎ.RH 4 - [N(CII 3 ) 4 ]OH 

Teoria electronică a valenţei arată că pentru a-şi completa octetul, 
azotul are nevoie de trei electroni. Slaba sa electroafinitate nu-i permite 
să formeze legături ionice şi cei trei electroni se pun în comun formînd trei 
legături covalente (G. 27. Le vis —1923, L. Langmuir— 
—1916). Dubletul rămas liber poate forma o covalenţă coordinativă. Acest 
lucru apare in oxizii unor amine : 

R R 

:'6 4- R = :0 *N- X R 
R R 

Teoria electronică arată că aceasta este o legătură simplă covalenţă 
in dezacord cu teoria generalizată a lui Kekule care priveşte legătura 
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ca dublă. Această legătură coordinativă este diferită de o eovalenţă tipică 
printr-un uşor caracter polar din cauza disimetriei elementelor cu care se 
leagă azotul, este o legătură semipolară (L o w r y—1923). N. V . S i d g - 
w i c k (1927) a numit această legătură eovalenţă coordinativă. Deci 
în aceşti compuşi azotul este tetracovalent cu o structură tetraedrică. 

Dacă a patra legătură se realizează cu un element sau radical căruia 
îi lipseşte numai un electron, atunci electronul în plus al azotului se elimină 
şi apare un ion pozitiv monovalent. Studii de raze X (E . W. G . Wyc- 
k o f f — 1922) şi de parachor (S. S u g d e n — 1927) sprijină această 
interpretare. 


Tabelul 87. Stercochiinia (‘(impuşilor uzolului 


Hibridi- 

Perechi o 

Starea de 
oxidare 

Structura 

Exemple 

sp 

2 

+ 3 

liniară 

no 2 + 


2 

+ 3 

unghiulară 

NOU, NO.7 


2 

+ 4 

unghiulară 

no 2 


3 

+5 

triunghiulară 

X0 2 C1, NO" 

sp» 

3 

+ 3; -3 

piramidă trigo- 





nală 

Nl'V NMj, 





Nil. 



+3; -3 

tetraedrică 

m 3 no, nii 4 + 


Cu ajutorul razelor X s-a precizat stereochimia compuşilor azotului 
(tabelul 87). Problemele legate de stereochimia compuşilor azotului sînt 
uneori incomplet elucidate. De pildă, faptul că triaminele disimetrice 
XEjE^Eg nu au putut fi separate în antipozi optici, ar putea reflecta 
molecule plane, pe cînd momentul lor de dipol marc reflectă structuri 
neplane. Spectrele de rotaţie şi rotaţie-vibraţie ale amoniacului sînt for¬ 
mate din dubleţi, ceea ce a fost interpretat de D. 31. D e n n i s o n şi 
G. E. Uhlenbeck (1932) ca datorită posibilităţii de trecere a azo¬ 
tului printr-o barieră slabă de potenţial de-o parte şi de alta a planului 
atomilor de hidrogen. Se distinge astfel statistic posibilitatea de dedu¬ 
blare în antipozi optici. 

Azotul a fost considerat puţin activ din punct de vedere chimic dato¬ 
rită absenţei în natură a combinaţiilor şi a instabilităţii proteinelor, con¬ 
stituentul esenţial al protoplasmei. Totuşi prin ridicarea temperaturii, 
în prezenţa catalizatorilor, cînd se activează sau trece în forma atomică, 
reacţionează fonnînd compuşi stabili ca amoniacul şi azoturile. După for¬ 
marea a trei legături, are o afinitate reziduală, putînd forma o eovalenţă 
prin dubletul liber. Joacă rolul de donor, deci posedă în aceste circum¬ 
stanţe covalenţa patru. 
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Azotul se combină cu hidrogenul la temperatură şi presiune înaltă 
şi în prezenţa catalizatorilor, formînd amoniac: 

Nj + 3H, 2NH 3 AII = -2.11 kcal 

Sub acţiunea scînteilor electrice azotul se combină cu oxigenul. Dacă 
se absoarbe oxidul de azot se poate epuiza tot gazul : 

N ă 4- Oo 2NO AII = 2.21 kcal 

Deşi se cunosc derivaţi halogenaţi şi cu sulful, ei nu se formează 
direct. Nu reacţionează direct nici cu fiorul. Cu carbonul formează urme 
de cianogen. în prezenţa hidrogenului se stabileşte un echilibru cu 
formarea acidului cianhidric la temperatură înaltă. La 1900° C, ran¬ 
damentul este de circa 5%. în arcul electric randamentul atinge 33% : 

H 2 + N 2 + 2C 2IICN 
2CII 4 + N 2 = 2HCN + 3H 2 

Azotul se combină direct la circa 1000°C cu siliciul şi borul jientru a for¬ 
ma azoturile respective. »Se poate obţine un mare număr de combinaţii 
în care intervine carbonul şi azotul: cianuri, azoturi, silicoazoturi etc. : 

M 2 C0 3 + 4C + N 2 3CO + 2MCN 
CaC 2 -f N 2 CN-N = Ca + C 
Ca Si + N 2 = CaSiN, 

A1 2 0 3 + N 2 + 3C 2A1N + 3CO 

Cianamida de calciu este un îngrăşămînt foarte utilizat, care hidrolizează 
formînd carbonat de calciu şi amoniac : 

CNoCa 4- 3H 2 0 = CaC0 3 4- 2NH 3 

La roşu alb formează azotura de siliciu, iar la o temperatură mai redusă 
azotura de bor NB. 

Combinaţiile azotului cu metalele se pot împărţi în mai multe gru¬ 
pe. Azidele derivă de la acidul azothidric HN 3 . Amidele sau amidurile 
conţin radicalul —NH 2 , imidele sau imidurile conţin radicalul divalent 
= NH şi azoturile conţin azot trivalent legat de metal, toţi fiind produşi 
de substituţie ai amoniacului. 

Azoturile se prepară prin piroliza am idelor sau imidelor : 

31 Ig(NI I 3 ) 2 = Hg 3 N 2 4 . 4NH, 

Azotul reacţionează direct cu litiul la temperatura obişnuită şi cu meta¬ 
lele alcalino-pămîntoase, magneziu, aluminiu, metalele pămînturilor rare, 
vanadiu şi omologii săi, uraniu, mangan, titan, zirconiu la temperaturi 
pînă la 1000°C : 

6 Li 4- N 2 = 2 LI 3 N AII = 2.47 kcal 
3Mg+N, = Mg*N a A//= 116 kcal 
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Azoturile metalelor alcalino-pămintoase se prepară din elemente la o 
temperatură de 300—400°C, cea de magneziu se prepară la G00°C, Cele 
de aluminiu, pămînturi rare şi titan la roşu. Metalul poate li înlocuit 
cu amalgamul său (Ca, Ba, Mg), cu un amestec de oxid şi carbon (Al, 
Mg, Bi, V, B, Si, Ti) sau cu un amestec de oxid şi magneziu sau alu¬ 
miniu (metale rare, uraniu) etc. : 

Al,O a + Nj + 3C = 3CO + 2A1N 

Azotul poate fi înlocuit prin amoniac. în acest caz se lucrează la o tem¬ 
peratură mai puţin înaltă. 

Aceste azoturi se disociază la cald. Multe din aceste azoturi (Li 3 ]Sr, 
Mg s N a , Ca 3 îf 2 , Sr 3 N 2 , Ba 3 N 2 , Zn 3 X 2 , A1N) sînt compuşi de substituţie 
ai amoniacului şi hidrolizează uşor cu apa formînd amoniac ca şi cum ar 
li săruri ale unui acid foarte slab : 

A1N + 3II.0 = AI(OH) a + NH. 

Mg 3 N 2 + CH-O = 3Mg(OH) s + 2NH 3 

Cu hidrogenul, multe azoturi formează amoniac, ceea ce explică acţiu¬ 
nea catalitică a acestor metale la formarea amoniacului. 

Multe azoturi nu se pot considera derivaţi ai amoniacului. Dato¬ 
rită volumului său mic azotul se inserează în reţeaua metalului. Metalul 
devine mai dur şi mai puţin fuzibil (TiX\ ZrX, Taîf). în aceste combinaţii, 
azotul este tetracoordinat şi reţeaua este de tip wurtzită in comparaţie 
cu azotura de aluminiu în care azotul este hexaeoordinat şi reţeaua de 
tip clorură de sodiu (G. Brauer şi K. H. Z app — 195-i). Acest tip 
de azoturi prezintă o conductibilitate electrică de ordinul de mărime 
al ronduotibilităţii metalice. (P. Grandadam - 1935). Ele se to¬ 
pesc la temperaturi înalte. Azotura de tantal TaX se topeşte la 3090°C. 

Clorul gazos reacţionează cu o soluţie diluată de amoniac sau de 
clorură de amoniu formînd triclorura de azot X'C1 3 . 

Prin acţiunea unei soluţii de amoniac asupra unei soluţii de iodură 
de potasiu, precipită amoniaeatul triioduriide azot KI 3 • X' 11 3 negru şi 
exploziv. Pentalialogenuri de azot nu se cunosc. 

Sulfurile obţinute pe cale indirectă nu corespund formulei S :] Kţ. 
Tetrasulfura de tetraazot S 4 N 4 se obţine trecînd un curent de amoniac 
printr-o soluţie de disulfură de carbon în benzen. Se cunosc şi sulfurile 
S 5 îs t 2 , S 2 N. 

întrebuinţări. Azotul serveşte în laborator ca gaz de protecţie a 
substanţelor uşor oxidabile. în acelaşi sens serveşte la umplerea vaselor 
cu benzină sau alte substanţe inflamabile, la umplerea termometrelor cu 
mercur. 

Principalele întrebuinţări sînt însă la prepararea eianamidei de 
calciu, a amoniacului, a acidului azotic, care servesc apoi in industria 
îngrăşămintelor. De asemenea combinaţiile organice cu azot sînt foarte 
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importante. Se cunoaşte un mare număr de coloranţi cu azot şi de medi¬ 
camente. Azotul se utilizează în procesul de tratare a oţelului pentru 
îmbunătăţirea calităţii sale. Serveşte în industria explozivilor. în indus¬ 
tria electrotehnică serveşte la umplerea lămpilor electrice, mai bune şi 
mai economice decît cele cu vid. Serveşte la transvazarea lichidelor in¬ 
flamabile. 


COMBINAŢIILE AZOTULUI LE HIDROGENUL 

Se cunosc trei compuşi ai azotului cu hidrogenul: amoniacul Kll ;l . 
hidrazina NJJ, şi acidul azothidric XII 3 . Pe lingă aceştia se mai cunoaşte 
hidroxilamina A1UOI [, care este o combinaţie oxihidrogenată. Aceasta 
se descrie alături de hidrazina, întrucît posedă proprietăţi asemănătoare. 
Ambele combinaţii pot fi considerate ca derivind de la amoniac, în care 
se înlocuieşte un atom de hidrogen cu o grupă -SH, sau —OII. 

Amoniacul. A fost cunoscut din antichitate ca săruri de amoniu. 
Alchimiştii au preparat amoniacul şi i-au recunoscut volatilitatea şi al- 
calinitatea. 

Amoniacul sau alcaliile volatile au fost redescoperite in secolul al 
XV-lea de B a s i 1 i u s Valentinus. încălzind clorura de amoniu 
eu var L. J.Kunckel (1612) a obţinut un gaz sufocant. K. W. Sehe- 
ele a arătat că este un derivat al azotului (1777). J. Priestley a 
identificat în anul 1774 azotul şi hidrogenul în gazul care rezultă prin 
descompunerea amoniacului cu scîntei electrice, iar C. L. Berthollet 
(1785) i-a făcut analiza. 

în secolul al XlX-lea amoniacul se extrăgea din ureea naturală care 
utiliza ca materie primă resturile din closete. La mijlocul secolului al 
XlX-lea, distilarea huilei in uzinele de gaz de iluminat dădea apele amo- 
niacale. Cianamida de calciu descoperită de A. F r a n c k şi H. Caro 
formează prin hidroliză amoniac şi prezintă o metodă de sinteză indirectă. 
.Sinteza amoniacului se datoreşte lui F. Halier (1905). 

Stare naturală. Amoniacul a fost găsit sigur intr-o serie de planete 
(Jupiter, Saturn). în cantităţi mici se găseşte în atmosfera terestră. în 
apa rîurilor sau a mărilor, cantitatea de amoniac variază între 0,010 şi 
13,8 mg/l. Prin oxidare microbiană trece in azotiţi şi azotaţi. Depozitele 
de ghips şi alte depozite de evaporare conţin săruri de amoniu. Hidroliză 
azoturilor din rocile profunde furnizează amoniac. Fumcrolele vulcanilor 
conţin amoniac care se depune ca săruri de amoniu. 

Rezultă în piroliza cărbunilor, în putrefacţia unor compuşi or¬ 
ganici. Un număr de vegetale şi animale îl conţin sub diferite forme. Mi¬ 
croorganisme ea Aspergillus reduc azotaţii la săruri de amoniu în mediu 
acid. în cantităţi mari se găseşte in apele de curăţire ale gazului de ilu¬ 
minat. 
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Preparare. Amoniacul se poate prepara încălzind uşor intr-un ba¬ 
lon o sare de amoniu oarecare amestecată cu Iiidroxid sau oxid de calciu : 

2NH.CI + Ca(OII) 2 = CaCI, + 2XII,OH 
2X11,011 = 2XH,+2H,0 

Amoniacul distila. Se usucă cu Iiidroxid de potasiu sau sodiu metalic, 
şi se prinde pe cura de mercur. Se poate utiliza o soluţie de amoniac tra¬ 



tată cu Iiidroxid de potasiu care produce un curent de gaz pur (fig. 179). 
T7n amestec de sulfat de sodiu şi de amoniac încălzit, formează amoniac 
(C a r e y , G a s k e 11 şi Hunter — 1881): 

(Nlip.SO, + Xa.SO, = 2.\aHSO, + 2XH, 

Amoniacul poate fi preparat prin hidroliza amidelor, imidelor, azoturilor, 
azidelor, cianurilor: 


2M 3 N P + 3pH 2 0 = 2/A'II, + 3M,O p 
-PCX ■ 2II,O = XII, + MCO.II 

Trecînd metan peste oxid de mangan (II) se obţine mangan activ, care 
cu azot din aer la 1800°0 formează Aceasta hidrolizează la 800°C 

cu formare de amoniac şi oxidul de mangan reintră în ciclu (P. L. Paul 
- 1955): 


4CH 4 +3/20 2 + MnO = -ICO -1- «II, + Mn; 3Mn + N, = Mn a N a 
Mn 3 N 2 + 311,0 = 2XII, + 3 .M 11 O 

Se mai obţine prin hidroliza azoturii de magneziu sau de aluminiu (pro¬ 
cedeul Serpeek — 1909). 

Amoniacul se mai poate obţine şi priu hidroliza cianamidei (procedeul 
1. Bothe — A. Frânele — A. Caro). Carbura de calciu formată in cuptor 
electric, din carbonat de calciu şi cărbune se combină cu azotul la 800 — 
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900°C sub influenţa catalitică a clorurii de calciu formînd cianamidă. 
Reacţia este exotermă: 

CaC0 3 -f- 4C = CaC 2 + 3CO 
CaC 2 + N» = CaCN 2 + C 

Cianainida obţinută hidrolizează cu vaporii de apă sub presiune în auto- 
clavă : 


CX - NCa 4- 3II 2 0 = CaC0 3 -1- 2NH 3 

S-a preparat amoniac din apele ce conţineau uree din urină. Ureca 
se transformă spontan cu apa în carbonat de amoniu : 

7 NHo ONH 4 

O — -f- 2HoO = 0-C( 

x ni-i 2 x onh 4 

Este suficient să se trateze soluţia cu lapte de var pentru a pune în 
libertate amoniacul. 

Amoniacul este un produs secundar al cocseriilor şi al uzinelor de 
gaz de iluminat. Cărbunii de pămînt conţin 0,5—1,5% azot sub formă 
de combinaţii organice. în procesul de producere a cocsului prin distilare 
uscată (500—700°C) sau distructivă a cărbunelui, circa 25% din acest 
azot se transformă în amoniac şi trece în gaz, restul se transformă în 
azot molecular, acid cianhidric, tiocianic şi alte substanţe cu azot. Amo¬ 
niacul se separă prin absorbţie în apă, din care se poate elibera tratînd 
cu hidroxid de calciu (II) sau cu un curent de vapori de apă. Hidroxidul 
de calciu (II) fixează componenţii acizi care impurifică amoniacul (C0 2 , 
H 2 S, HCls etc.). Acest amoniac este convertit în sulfat de amoniu prin 
absorbţie în acid sulfuric şi folosit ca îngrăşămînt sau redizolvat în apă 
cu care formează hidroxid de amoniu. 

Procedeul R. L. Mond constă în acţiunea unui amestec de aer şi 
vapori de apă în exces la o temperatură de 500°C asupra turbei, care 
este mai bogată în azot. Se obţine un amestec de gaze, care se întrebuin¬ 
ţează pentru încălzire, iar azotul se degajă ca amoniac. Acesta este cules 
ca în procedeul anterior. 

Cea mai mare parte din compuşii oxigenaţi volatili ai azotului ameste¬ 
caţi cu hidrogen pot fi reduşi la amoniac treeîndu-i peste platină divizată 
la 200°C, paladiu, nichel şi cupru. Acizii oxigenaţi pot fi reduşi catodic 
la amoniac. Hidroxilamina, acizii sau oxizii de azot pot fi reduşi cu săruri 
de titan (III) sau cu sulf iţi acizi. 

Sinteza amoniacului. Sinteza este singura metodă utili¬ 
zată astăzi pe cale industrială. H. Davy (1810) a arătat primul că în 
procesul de electroliză a apei saturată cu aer se formează la catod urme 
de amoniac. C. Zenghelis (1916) a obţinut amoniac folosind o soluţie 
coloidală acidă a unor metale încălzite la 90°C prin care trecea amestecul 
de azot şi hidrogen în cantităţi stoechiometrice. Un mare număr de 
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cercetători au Încercat combinarea celor două gaze sub acţiunea descăr¬ 
cărilor electrice variind temperatura şi presiunea. Pe 'această cale, 
Jî. Briner şi A. Baerfuss (1919) au obţinut un randament slab. 
Sinteza pur termică nu a dat rezultate (Fr. Iiulil m a n n — 1838, 
Al. B e r t li e 1 o t — 1876—1905) s-au obţinut randamente mici (1%) 
la temperaturi înalte (peste 2300'C) (E. B. Al a x t e d — 1918—1919). 

Aplicînd principiul deplasării echilibrului mobil, Le (Jhatelier 
(1901) a arătat rolul presiunii şi temperaturii în acest caz. Studiul experi¬ 
mental al acestui echilibru în prezenţa catalizatorilor a fost realizat de 
E. Haber şi G. van Oordt (1905) şi P. Haber şi B. Le 
Rossignol (1908—1915). în anul 1905, conducerea fabricii „Badisehe 
Andin und Soda Fabrik” (BASF) a cerut lui Fritz Haber, profesor la 
Karlsruhe, să studieze posibilitatea preparării sintetice a amoniacului. 

Studiind amestecuri variate şi catalizatori diferiţi, F. Haber 
şi elevii săi au avut, la început, o decepţie. Peacţia începea numai la 
temperatură la care amoniacul se disocia în elemente. A verificat apoi 
că reacţia este reversibilă, exotermă şi se produce cu contracţie de volum. 
Utilizînd presiuni pînă la 200 atm şi un catalizator de fier a măsurat 
constanţa de echilibru pentru temperaturi peste 550 C C. în anul 1915 
producţia a iuceput la scară industrială. 

Sinteza amoniacului se bazează pe echdibrul: 

P^-jj 

N, + 3H 2 — 2X11. A U = —2.11,05 kcal K„= -— 

■ FU; 

Reacţia evoluează spre dreapta cu micşorarea volumului deoarece numărul 
de molecule trece de la patru la două. Deci cînd echilibrul se deplasează 
spre dreapta presiunea gazului scade. Aceasta înseamnă că la o tempe¬ 
ratură fixă, cu cît presiunea va fi mai mare cu atît echilibrul se va deplasa 
mai mult spre dreapta. Sistemul caută să scape de constrîngere (creşterea 
presiunii) deplasîndu-se în sensul care duce la scăderea presiunii, adică 
spre dreapta. 

Aceste prevederi sînt în acord cu rezultatele experimentale ale lui 
G. Olaude (1919). 

Pe de altă parte, reacţia de mai sus este exotermă. Sinteza amonia¬ 
cului este însoţită de degajare de căldură. Rezultă că la presiune constantă 
ridicarea temperaturii deplasează echilibrul spre stingă scăzînd randamen¬ 
tul sintezei (fig. 180). Constanta de echilibru variază în funcţie de tempe¬ 
ratură după izoterma de reacţie a lui van't Hoff. Calculînd constanta de 
echilibru la diferite temperaturi şi utilizînd expresia legii maselor de mai 
sus pentru K„ se poate calcula randamentul în amoniac la diferitele pre¬ 
siuni la care se lucrează. 

Din cele de mai sus se trage concluzia că sinteza amoniacului are loc 
cu un randament convenabil la o temperatură cît mai joasă posibil şi 
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la o presiune cît mai înaltă posibil. în aceste condiţii optime teoretic, ran¬ 
damentul este nul, întrucit pe măsură ce temperatura scade viteza de 
reacţie scade. 

F. H a b e r şi colaboratorii săi (1903—1908) au folosit drept catali¬ 
zatori pentru mărirea vitezei de reacţie la temperatură joasă fierul, uraniul 
şi osmiul. 8-a constatat apoi influenţa favorabilă a asociaţiei de mai multe 




metale, a metalelor cu oxizi, influenţa promotorilor (A. Bernthsen— 
1912). Este necesar să se găsească catalizatori ieftini, gaze purificate, oţe¬ 
luri speciale incit să se poată lucra la temperaturi şi presiuni înalte. 

Această realizare tehnică se datoreşte lui C. B o s c h şi A. 
31 i 11 a s c h. în procedeul Haber-Bosch se lucrează la 200 atm şi 
■175—600°C. Peste 000°C amoniacul se disociază şi sub 450°C viteza de 
reacţie este mică. Variaţia randamentului în amoniac funcţie de pre¬ 
siune şi temperatură este dată în fig. 181. în ultimul timp se folosesc pre¬ 
siuni pînă la 1-000 atm. 

Sub presiune de 200 atm nu se depăşeşte un randament practic de 
8% chiar în cele mai bune condiţii. Este deci indispensabil ca după reţi¬ 
nerea amoniacului să se recircule gazele. Pentru a evita scăderea presiunii 
iniţiale se adaugă azot şi hidrogen gazelor rccirculate. Circulaţia se face 
cu ajutorul unor pompe. 

Pentru a nu complica instalaţiile trebuie scăzută temperatura de 
reacţie. La temperatură joasă, viteza de reacţie este mică din cauza iner¬ 
ţiei moleculelor. Pentru a învinge inerţia moleculelor şi a mări viteza 
de reacţie se folosesc catalizatori. Catalizatorul uzual (A. 31 i 11 a s c h) 
este preparat prin reducerea unui amestec de fier (1%), oxizi de fier di 
şi trivalent (în raport 0,57), oxid de aluminiu (1,3%) şi oxid de potasiu (I) 

--9 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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(0,2%), cu un amestec de hidrogen şi azot la temperatură înaltă in coloana 
de sinteză. Fierul metalic este catalizatorul propriu-zis, iar oxidul dt‘ 
aluminiu are rolul unui promotor sau activator. Combinaţiile oxigenului 
ca : vapori dc apă, oxidul de carbon, dioxidul de carbon, sint otrăvuri 
temporare. Ca otrăvuri permanente pot fi citaţi compuşii cu sulf care 
provin din gazul brut sau lubrifiantul compresoarelor, compuşii cu arsen 
şi fosfor. Unele gaze inerte ca metanul, argonul din gazul de sinteză mic¬ 
şorează presiunea parţială a amestecului şi influenţează procesul. Amo¬ 
niacul se separă din amestecul de gaze prin condensare. Ou cit presiunea 
gazelor este mai mare, cu atît condensarea prin răcire şi deci separarea 
amoniacului din gaze este mai completă. 

Coloanele de sinteză — convertizoarele — sînt de tipul cu cameră 
şi de tipul cu ţevi. Ele constau din corpul în care se introduce catalizatorul 
şi sistemul de schimb de căldură. Materialele trebuie să reziste la presiune. 
Hidrogenul atacă carbonul din oţel micşorîndu-i rezistenţa, iar azotul 
determină o nitrurare care face materialele casante. Se folosesc pentru 
a împiedica coroziunea oţelurilor crom-nichel. 

Materiile prime din care se obţine azotul şi hidrogenul necesare 
reacţiei sînt aerul şi apa. în Germania azotul se obţinea din gazul de aer, 
iar hidrogenul din gazul de apă. Prima fabrică s-a instalat la Oppau 
în anul 1915, iar a doua la Merseburg în anul 1917. 

Se injectează aer peste cocs la 1000°C. Are loc reacţia exotermă în 
care se formează gazul de aer: 

4N* -r 0 2 + 2C ^ZZÎ 4N 2 -f 2CO MI = -55 kcal 

Apoi se injectează un curent de vapori de apă peste cocs. Se formează 
gazul de apă: 


HoO C H 2 + CO MI = 31 kcal 

Acest proces alternativ furnizează un produs mixt ce conţine hidrogen 
sulfurat din cocs şi oxid de carbon care trebuie eliminate. Hidrogenul 
sulfurat se elimină amestecînd gazul mixt cu aer spre a-1 oxida la sulf 
şi trecînd gazele printr-un turn cu cărbune activ la 40°C. Sulful se separă 
pe cărbune şi este extras cu sulfură de amoniu sau alţi dizolvanţi. Oxidul 
de carbon este convertit în dioxid de carbon, trecîndu-1 cu vapori de apa. 
peste oxid de fier (III) activat cu compuşi de crom la 500°C : 

CO + II 2 0 Z=î C0 2 + H 2 MI = 9,77 kcal 

Dioxidul de carbon se spală cu apă sub presiune de 12—30 atm. O dată 
cu dioxidul de carbon se dizolvă şi hidrogenul sulfurat. Ultimele resturi 
de oxid de carbon sînt reţinute de o soluţie amoniacală de carbonat de 
cupru (I) sau carbonat de cupru(II) şi acizi organici (formiat, acetat). 
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O purificare fină se poate face şi pe cale catalitică. Compuşii cu oxi¬ 
genul sînt reduşi catalitic cu hidrogenul: 

co + 3H a J!L ch 4 + h 2 o 

0 2 + 2H 2 Jî 211.0 

C0 2 + 4H 2 CH 4 + 2H 2 0 

I)acă se iau proporţii convenabile de gaz de aer şi de gaz de apă se 
obţin tocmai cantităţile necesare sintezei amoniacului: 


7H s O 

2(2.\ s + CO) + 5(11, CO) -^ 4Nj -I- 12H. 

—7CO, 

După purificare, gazele se comprimă la 200 atm şi se trec în coloana de 
sinteză. Aceasta este un turn de 12 m înălţime şi 1 m diametru. O coloană 
Haber-Boscli în care s-a simplificat numărul ţevilor O este dată înfig. 182. 
în partea de joşi? există un schimbător de căldură. Turnul acesta este cuplat 
cu un al doilea schimbător de căldură. Prin acesta ies gazele calde for¬ 
mate din azot, hidrogen şi amoniac şi intră gazele reci formate din azot 
şi hidrogen spre a se preîncălzi. Tuburile de cataliză (fig. 183) sînt confec¬ 
ţionate din aliaje de fier-crom-nichel-wolfram care sînt foarte rezistente. 




Capcută de fier 
moa/e 

Monta de o/e/ 
nobil 

Monta de oţel 
obişnuit 

J/eschizâfurapentru 
ieşirea f/ 2 


Fig. 183 


Schema instalaţiei în procedeul Haber-Bosch este dată în fig. 184. 
Gazele care părăsesc catalizatorul conţin 10—15% amoniac, mai puţin 
decît concentraţia la echilibru. Ele sînt răcite pentru a se condensa amo¬ 
niacul format sau absorbite în apă. Gazele care rămîn sînt completate din 
nou cu cantităţile de azot şi hidrogen consumate şi introduse peste catali- 
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zator. Concentraţia amoniacului la echilibru, la diferite temperaturi şi 
presiuni este dată în tabelul 88. 

G. C 1 a u d e care a instalat o uzină la Grande-Paroisse a arătat 
posibilitatea depăşirii presiunii de 200 atm pe care F. II a b e r o consi¬ 
dera limita superioară. Aceasta măreşte mult randamentul. Instalaţiile 



sînt mai mici. Cuptorul G. Claude (fig. 185) lucrează la 300 atm. Acesta 
îccupeieasă căldura producînd vapori de apă. 

Procedeul G. Claude (Franţa) lucrează cu o parte de hidrogen şi 
azot din gazele de cocserie la 510—550°C şi 1000 atm. Aceste uzine extrag 
hidrogenul prin lichefierea fracţionată a gazului de cocserie. Azotul pro- 


Tabelu! 88. Concentraţia amoniacului la echilibru la diferite temperatu:*! şi presiuni 


t. °C | K p 



jip 

l 

100 

“00 

000 | 

1000 atrn 

200 

' 0,66 

15,3 

80,6 

85,8 

95,4 

98,7 

300 

0,070 

2,2 

52,1 

62,8 

84,2 

92,6 

400 

0,0138 

0,44 

25,1 

36,3 

65,2 

79,8 

500 

, 0,0040 

0,13 

10,4 

17,6 

42,1 

57,5 

600 

| 0,00151 

0,05 

4,5 

8,25 

23.1 

31,4 

700 

0,00069 

0,02 

2,14 

4,10 

12,6 i 

12,9 

800 

! 0,00036 | 

0,01 

1,15 

2,24 



900 

0,000212 

0,007 

0,68 

1,34 



1000 

0,000136 

0,005 1 

0,14 

0,87 




vine din aerul lichid. Multe dintre ele sînt in vecinătatea surselor de gaze 
naturale sau de rafinării de petrol. Hidrogenul este fabricat aici prin 
cracarea oxidativă a hidrocarburilor cu oxigen sau cu vapori de apă. 

Procedeul L. Casale (1920) — Italia, Franţa — utilizează azotul din 
aer. Oxigenul din aer este îndepărtat prin ardere, cu hidrogen de la electro- 
iza apei. Se lucrează la o temperatură de 500°C şi 800 atm. 
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Procedeul G. Fauser (1922) — Italia, Franţa — utilizează hidrogen 
obţinut prin electroliza apei. Se lucrează la 500°C şi 250 atm. 

Gazul de sinteză se obţine din diferite surse. Azotul se poate obţine 
din aer. Gazele de cocserie conţin circa 56 % H 2 , iar gazul rezidual de la 
instalaţiile de prelucrare a benzinei conţine pînă la 90%II 2 şi sînt surse 



( i -nv 
Qzerau 
Fig. 183 


importante pentru hidrogen. Prin gazeificarea şi cracarea substanţelor 
combustibile ca huilă, cocs, cărbune brun, cărbune de lemn, lemn, turbă, 
ţiţei, fracţiunile de distilare ale ţiţeiului, gazele naturale, gazele reziduale 
de la rafinării, gazul de cocserie etc. se obţine hidrogen. Azotul este tot¬ 
deauna uşor accesibil, adesea ca produs secundar al obţinerii oxigenului. 
Hidrogenul cel mai pur se obţine electrolitic însă este scump, de aceea 
se obţine din alţi combustibili. 

Utilizarea unor presiuni înalte a determinat o dezvoltare a tehnicii. 
Astăzi a scăzut tendinţa utilizării unor presiuni înalte. H. N. Basset 
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a studiat reacţia de formare a amoniacului la presiuni şi mai înalte. La 
4500 atm temperatura optimă este 850°C şi proporţia de amoniac atinge 
97%. în acest caz nu mai este necesar să se utilizeze catalizatori. Reacţia 
are Ioc pe peretele tubului de oţel aliat cu nichel şi crom. 

Proprietăţi fizice. Amoniacul gazos este incolor. Posedă un miros 
înţepător picant. Densitatea sa în raport cu aerul este 0.5971. Masa 
unui litru la 760 mm Hg este 0,75982 de unde masa moleculară este 
17,0310. Căldurile specifice şi molare cresc cu temperatura. Raportul 
lor oscilează între 1,375 şi 1,157. 

Cu ajutorul spectrelor moleculare şi al spectrului Ramau s-a stabilit 
eă molecula de amoniac are forma unei piramide cu baza triunghiulară, 
în al cărei vîrf se găseşte atomul de azot. Latura bazei este 1,6 Â iar 
înălţimea piramidei de 0,38 A. Distanţa N—II este 1,02 A şi unghiul dintre 
două valenţe ale azotului este 108°. Structura aceasta determină un 
moment electric mare. Luînd în considerare şi poziţia dubletului s al 
azotului se poate spune că molecula de amoniac are o formă tetraedrică 
(hibridizare sp 3 ). 

Amoniacul solid formează o reţea cubică cu feţe centrate cu patru 
molecule în celula elementară. 

Momentul de dipol electric este 1,45 • IO -18 u.C.G.S.e.s. Amoniacul 
se topeşte la —77,73°C şi fierbe la —33°C. El a fost lichefiat în anul 1799 
de M. Van M a r u n prin compresiune. Un dispozitiv simplu pentru 
lichefierea amoniacului este dat în fig. 186. 

Din variaţia tensiunii superficiale rezultă o asociaţie a amoniacului 
cu gradul de asociere n egal cu 1,27 (A. Berthoud — 1918). Căldura 
de vaporizare este 283,8 cal la 20°C. Această valoare mare este datorită 
asocierii moleculelor de amoniac în stare lichidă prin legături de hidrogen. 
Şi alte constante fizice anormale (punct de fierbere, căldură de topire, 
punct de topire, căldură de vaporizare, constantă dielectrică etc.) se 
explică tot prin prezenţa legăturilor de hidrogen. 



Fig. 186 


Temperatura critică este de 132,9°C şi presiunea critică 112,3 atm. 
Constanta dielectrică la —34°C este 21,23 şi scade cu creşterea tempera¬ 
turii. Conductibilitatea sa este mică. La temperatura de fierbere normală 
conductivitatea electrică este de ordinul 0,15.10 -G Q -1 . 
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Aceasta pledează pentru echilibrul: 

2XH 3 izr NH+ + NHr A'_50'C = 1,9.IO -33 

Amoniacul lichid este diamagnetie. Izobarele de distilare ale sistemului 
NH 3 -H 2 0 sînt date în fig. 187. Aceasta arată că nu există un azeotrop. 
Volumele specifice ale sistemului !NH 3 —H„0 prezintă unele contracţii. 
Maximele corespunzătoare indică existenţa combinaţiilor îîH 3 .H 2 0, 




2-NH 3 .H 2 0 (fig. 188). Aceşti compuşi pot fi consideraţi ca un oxid (2sH 4 ) 2 0 
şi ca un hidroxid al radicalului amoniu. Aceasta este o primă analogie între 
compuşii amoniului şi cei ai metalelor alcaline. Formarea acestor compuşi 
trebuie pusă pe seama legăturilor de hidrogen OH...N. Volubilitatea 
amoniacului în apă este mare (la 25°C, 100 g apă dizolvă 46 g ]S'H 3 ). 
îfu urmează legea V. Henry din cauza formării unui compus chimic: 

NH 3 + HoO ^=2 NII«OH 

Căldura de dizolvare este de 490 cal/g, într-un mare exces de dizolvant. 
Soluţiile sînt mai uşoare decît apa : di 3 °c = 0,925 pentru o soluţie 20%. 
Bin densitate se poate determina, cu ajutorul tabelelor, concentraţia solu¬ 
ţiei de amoniac. Amoniacul absoarbe vaporii de apă din atmosferă, fapt 
pentru care este urilizat în instalaţiile frigorifice. Căldura specifică nu este 
funcţie liniară de concentraţie şi trece printr-un minim pentru 25% 
NH 3 la 2,4°C, ceea ce indică formarea complecşilor în soluţie. Căldura de 
vaporizare este atît de mare încît se poate congela mercurul evaporînd 
amoniacul cu un curent de aer. 

Amoniacul lichid este un bun dizolvant. Uneori apare o combinaţie 
de adiţie între amoniac şi corpul dizolvat. Hidroxizii şi fluorurile sînt 
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aproape insolubile în amoniac, iodurile, azotaţii, azotiţii, cianurile, cianaţii, 
tiocianaţii sînt uşor solubili. în serii omologe solubilitatea creşte în ordinea 
Li + , K + , Ka + , NH^, sau Ca 2+ , Sr 2+ , Ba 2+ iar anionii determină o 
creştere a solubilităţii în ordinea : F - , CI - , CN”, Br“, I - , CNS“. 

Metalele alcaline şi alcalino-pămmtoase se dizolvă uşor în amoniac 
lichid cu o culoare albastră. Aceste soluţii sînt dotate cu o reactivitate 
specială. în cazul metalelor alcalino-pămîntoase se poate arăta că se for¬ 
mează combinaţii de tipul: M(NH 3 ) 6 . Soluţiile metalelor alcaline în amoniac 
lichid prezintă conductibilitate electrică. Conductibilitatea electrică a 
lichidului se explică prin existenţa ionilor M + şi a electronilor. Descompu¬ 
nerea soluţiilor în timp după echilibrul global: 

M + NH 3 = MNH 2 + 1/2 H 2 

se explică prin mecanismul următor (A. D. Mc. E 1 r o y, J. Klein- 
berg şi A. W. D a v i d s o n—1950—1953) : 

M M+ + e- 
e- -f NH 3 = NHîT + H 
2H = II 2 

M+ + NHîT ;z=? MNHo 

Soluţiile unor metale în amoniac sînt agenţi reducători foarte puternici. 
Acestea reduc ioni la starea elementară, săruri şi compuşi covalenţi: 

2KBr + Ca = CaBr, + 2K 

Amoniacul este un mediu ionizant analog apei. Analogia între amoniac 
şi apă iese în evidenţă din echilibrele de autoionizare : 

2h 2 o jz? oii- h 3 o > 

2NH 3 ;=? NHÎT -i- NH 4 + 

Conductibilitatea mică a soluţiilor de amoniac arată gradul de ionizare 
mai mic decît al apei. Produsul ionic al amoniacului [NH^] [NH- J = 
1,9. IO -33 la —50°C este mult mai mic decît al apei. Alte diferenţe, sînt afini¬ 
tatea mai mare a amoniacului pentru protoni decît a apei şi tendinţa mai 
mică a amoniacului de a pierde protoni decît a apei (C. A. Iv r a u s —1940). 
Analog hidrolizei au loc amonolize: 

R-x + nh 2 -h rnh 2 + hx 

AgN0 3 + KNHo = AgNHo + KN0 3 

Ionul îs’H^nu poate exista în soluţie apoasă. Amidura de sodiu, de exem¬ 
plu, hidrolizează energic cu apa : 

NaNH 2 + H 2 0 = NaOH + NH, 
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Amonolizfcle sini reacţii de substituţie în care un atom al unei substanţe 
este înlocuit cu grupa -NH 2 (amidă), = NH (imidă) sau azotura r X. 
Astfel, fosgenul reacţionează cu amoniacul spre a forma uree: 

COCI* + 4NH 3 = CO(NH„) 2 4- 2NH 4 C1 

Metalele reacţionează în amoniac lichid cu amidele metalice dînd hidrogen 
ca şi cu hidroxizii: 

Zn -h 2KNH a = Zn(NHK) 2 -f H 2 

Amidele se dizolvă în exces de amide alcaline formînd amidocomplecşi 
ca şi hidroxizii în exces de liidroxid alcalin : 

Zn(NH 2 ) 2 + 2KNH 2 = Zn(NHK) 2 + 2NII 3 = K 2 [(Zn(NH 2 ) 4 ] 

Unii produşi primari de amonoliză se condensează ca şi produşii de liidro- 
liză: 

HgCl 2 + 2NH 3 = HgNH 2 Cl + NII 4 CI 
FS0 3 H + 3NH 3 = NH 2 S0 3 NH 4 + NH 4 F 

Bromura de bariu precipită în amoniac lichid din reacţia următoare : 
2AgBr + BaN0 3 = BaBr 2 -f 2AgN0 3 

Eeacţii de substituţie au loe pe seară largă în chimia organică. 

Constanta dielectrică mare determină o ionizare uşoară a substanţelor 
dizolvate. Transportul ionilor într-un eîmp electric estemairapidîn amoniac 
lichid decît în apă din cauza solvatării mai slabe. 

în procesul de disociere a amoniacului analog apei, ionul amoniu 
îndeplineşte rolul funcţiei acide, pe cînd grupa amidă îndeplineşte rolul 
funcţiei bazice. 

Un proces de neutralizare se poate reprezenta astfel: 

NH,X + MNHj = MX + 2NH S AII = 26,1 kcal/mol 

Atacului unui metal de către un acid ii corespunde acţiunea sărurilor de 
amoniu asupra metalelor cu degajare de hidrogen : 

2NH„X + Mg = H 2 + 2NH 3 + MgX a 

Formării unor săruri bazice in reacţiile sărurilor cu hidroxizii îi corespunde 
formarea unei imide sau azoturi in amoniac lichid : 


Pb(NOj). + 2KNH S = Pb = NH + 2KN0 3 + NH 3 
Bil s + 3KNH, = BiN + 3KI + 2NH 3 

în amoniacul lichid se realizează reacţii care în alte condiţii ar fi ireali¬ 
zabile, ca de exemplu, formarea unor carbonili explozivi cu oxid de car¬ 
bon M(CO)X etc. 
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Proprietăţi chimice. Amoniacul este o combinaţie stabilă in care azotul 
posedă opt electroni în stratul exterior. Azotul elementar are cinci elec¬ 
troni în stratul exterior dintre care trei sînt neîmpereehiaţi. Cu aceşti 
trei electroni hidrogenul îşi pune în comun cîte un electron. Gradul de 
oxidare al azotului în amoniac este minus trei. 

Amoniacul acţionează adesea ca reducător, însă la temperaturi înalte 
şi in reacţii violente se j>ot obţine produşi de substituţie. Existenţa unui 
dublet liber şi a unui moment de dipol mare explică formarea compuşilor 
de adiţie analogi hidraţilor. Pe aceleaşi proprietăţi se bazează acţiunea 
amoniacului ca dizolvant. 

Amoniacul participă la reacţii de descompunere, de adiţie (numite de 
aminare), de substituţie totală sau parţială a hidrogenului (numite de 
amonolizâ) şi reacţii de oxido-reducere. 

Amoniacul se descompune termic. Prin pirogenare peste un cataliza¬ 
tor încălzit (Pt, Ee, Mo, W, Ni) se obţine un amestec de gaze cu 75% II, 
ce poate alimenta o flacără oxiliidrică sau se poate arde iu aer pe uu cata¬ 
lizator rezultînd azot destul de pur. Azotul şi hidrogenul obţinuţi prin 
piroliză se găsesc într-o stare activă. Pînd se lucrează în prezenţa unui 
metal, azotul formează o azotură. In cazul fierului s-au pus in evidenţă 
FCjN şi Fe,ÎN „ (A. L e h n e r—1930, K. S a t o, —1948). Amoniacul poate 
fi descompus şi fotochimic. Amoniacul arde în aer şi oxigen oxidîndu-se 
conform reacţiilor : 

4NH, + 50. J*ţ 700 Ig. 4X0 + GH 2 0 AH = -211,2 kcal 
4XH 3 + 30 2 = 2N T . + 6H.0 AII = -300,6 kcal 

Oxigenul şi aerul formează cu amoniacul amestecuri explozive (G. 0 1 a u- 
d e). Oxidarea catalitică a amoniacului în prezenţa dioxidului de mangan 
a fost observată de S. E. M i 1 n e r (1789), iar F r. K u li 1 m a n n (1839) 
a pus în evidenţă rolul platinei (K. S a s a k i — 19.50). Din punct de ve¬ 
dere practic prezintă importanţă prima reacţie de mai sus. Cataliza pe 
platina spongioasă este influenţată de praful de aluminiu, fier, hidrogenul 
t'osforat, acetilenă, hidrogen sulfurat. Ultimul este o contraotravă pentru 
primele. Mecanismul catalizei a fost explicat pe căi diferite (J. Z a w a d- 
sky — 1926, M. Bodenstein — 1927, C h. A. Kraus — 1948, 
B. A p f e 1 b a u m şi M. 1. T emkin - 1951). S-au propus drept faze 
intermediare atomi de hidrogen şi azot, KH=NH, 0=N—H, NH 3 0, 
HNO etc. 

Amoniacul reduce o serie de oxizi uşor reductibili (PbO, Fe,0 3 , CuO, 
NiO) la metal: 

3CuO + 2XH, = 3Cu + 3H,0 + N, 

Amoniacul reacţionează cu apa oxigenată la fierbere, transformindu-se 
in acid azotos sau azotit de amoniu, reacţionează cu permanganatul de 
potasiu în soluţie neutră : 

8KMnOj + 8NH 3 = 4Mn»0 3 + KX0 3 + KNO, + 6KOII + 9H,0 + 3N, 
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Reacţionează cn apa de brom şi cu acidul azotos eonducînd la azot ele¬ 
mentar. Amoniacul reacţionează cu halogenii care îi iau hidrogenul. Bacă 
amoniacul este in exces, azotul apare în stare gazoasă : 

2NH 3 -f 3C1 2 = 6HC1 + X 2 
6HC1 + 6NH 3 = 6NH 4 C1 
8NH 3 + 3C1 2 = 6NH 4 C1 N 2 

Dacă halogenul este în exces se formează trihalogenuri de azot XX 3 
(U. Hofmann — 1869): 

N, + 3C1 2 = 2NC1 3 

8nh 3 + eci 2 = 2 nci 3 + 6nh 4 ci 

Hipocloriţii pun în libertate azotul în prezenţa sărurilor metalice : 

2NH 3 + 3NaBrO-> N 2 + 3H 2 0 + 3NaBr 

Reacţia de formare a cianurii de amoniu din carbon şi amoniac are loc 
la roşu : 

2NH 3 4 - c ;=? nh 4 cn + Ho 

Cu oxidul de carbon la -160—560 C C are loc formarea acidului eianhidrie 
într-o reacţie catalizată de oxizi de toriu, zirconiu etc. Acelaşi compus se 
formează pe platina rodiată dintr-un amestec de aer, metan şi amoniac : 

2NH 3 + 2CH 4 + 30 2 = 2HCN + 6H 2 0 A H = -229,8 kcal 

Amoniacul se adiţionează la un număr mare de compuşi metalici şi neme¬ 
talici: PC1 3 -8XH 3 , SbCl 5 -6XH 3 , CaCl 2 -8XH,, A1C1 3 .9, 6, 5, 3, 1NH 3 , 
XH 4 N0 3 -3NH 3 , Agi*2XH 3 , AgC10 3 -2hJH 3 , AgBr0 3 .2XH 3 , AgN0 3 -2NH 3 , 
Ag 2 0rO 4 • 4NH 3 etc. Mulţi produşi de adiţie sînt combinaţii complexe sau 
amoniacaţi. Se formează fie o legătură covalentă în care azotul pune în 
comun dubletul său neparticipant, fie o legătură datorită unor interacţiuni 
electrostatice. Mai corect se poate afirma că este vorba de o legătură ion- 
dipolară, cu un anumit caracter covalent. Se pot cita cîţiva ioni complecşi: 
[Ag(NH 3 ) 2 ] + , [Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ , [Cr(XH 3 ) 6 ] 3+ , [Pt(XH 3 ) 4 ]^, [Co(XH 3 ) 6 ]‘^ etc. 
Formarea unor astfel de ioni complecşi explică dizolvarea în soluţie amo- 
niacală a unor compuşi insolubili în apă. De exemplu : 

Zn(OH) 2 + 4NH 3 = (Zn(NH 3 ) 4 l 2 !• + 20H~ 

Se disting, în general, compuşi de adiţie propriu-zişi (amoniacaţi) şi com¬ 
binaţii complexe (amine). Un mare număr de complecşi conţin pe lîngă 
amoniac şi alţi liganzi. De exemplu : [CuNH 3 CO] + , [Cu(XH 3 ) 3 CO] 2+ 
etc. (D W. van Krevelen şi C.M.E. Baans-1950). 

Dubletul liber al amoniacului poate completa un dublet lipsă al unor 
atomi din anumite combinaţii F 3 B : NH 3 . Un alt acceptor de electroni 
este ionul de hidrogen care provine din disocierea apei. 



620 


GRUPA A V-a PRINCIPALA 


Marea solubilitate a amoniacului în apă (700 volume de gaz intr-un 
volum de apă la 20°C şi 760 mm Hg) se explică prin tendinţa celor două 
substanţe de a reacţiona şi de a forma legături de hidrogen. Măsurătorile 
de conductibilitate a soluţiilor amoniacale indică o concentraţie aprecia¬ 
bilă de ioni. Aceştia se adiţionează la moleculele de amoniac formînd ionul 
amoniu. Cu această ocazie se observă un efect termic şi soluţia capătă un 
caracter bazic. Pentru a explica aceste fenomene se scriu echilibrele : 

NH 3 + H 2 0 ;zzî NH 4 OH MI = -8,1 kcal 
NH 4 OH ;=Zf NII 4 + IIO- K = G5-10- 6 (25 C) 


Datorită dubletului neparticipant, amoniacul este un aceeptor de protoni: 

r h t 

H 3 N : + H s ^ZZ! ;H: N: H | pK = 9,i 

, .. L ii 


Această constantă arată că amoniacul este o bază slabă. Căldura sa de 
neutralizare este 12,27 kcal în loc de 13,7 kcal cît corespunde bazelor 
puternice. Ionul amoniu posedă o structură tetraedrică regulată. 

Asemănarea dintre ionul amoniu şi metalele alcaline a sugerat în¬ 
cercări de izolare a radicalului SH 4 cu ajutorul unor procedee analoge 
separării acestor metale. S-a încercat electroliza unor săruri de amoniu, 
descompunerea termică a unor amoniacaţi [Li(NH 3 ) 4 , Ca(NH,) 6 ] însă 
fără succes. Prin electroliză la —70°C, H. II. S c li 1 u b a c li (1920) a obţi¬ 
nut radicali ca N(CH 3 ) 4 , N(C 2 H 5 ) 4 etc. 

Sărurile de amoniu se aseamănă cu sărurile metalelor alcaline din 
punctul de vedere al structurii cristaline, al jiroprietăţilor optice şi prin 
caracterul lor ionic. Solubilitatea lor se aseamănă cu cea a sărurilor de 
potasiu sau de rubidiu. Sărurile de amoniu formează cu sărurile de potasiu 
şi rubidiu cristale mixte şi se substituie izomorf într-un mare număr de 
săruri duble : azotaţi, fosfaţi, alauni etc. Aceste săruri liidrolizează dato¬ 
rită faptului că baza este slabă. Aceasta se poate pune în evidenţă prin 
înroşirea liîrtiei de turnesol la cald, prin degajarea amoniacului la fierbere 
sau prin faptul că soluţia devine acidă prin barbotarea unui curent de 
gaz inert. 

Săruri de amoniu. Amoniacul captează un proton transformîndu-se 
astfel în ionul amoniu. Sarcina pozitivă a protonului se repartizează uni¬ 
form asupra întregului ion. Legătura între noul atom de hidrogen şi azot 
este echivalentă cu celelalte, deşi ambii electroni provin de la azot (legă¬ 
tură coordinativă). Cei patru atomi de hidrogen ocupă vîrfurile unui tetra- 
edru regulat, la distanţe egale de azotul din centru. Dacă s-ar separa hidro- 
xidul de amoniu, acesta ar trebui să fie o bază puternică. Faptul că solu¬ 
ţiile de amoniac au caracter slab alcalin, se explică prin aceea că numai 

] ează cu apa. 




AZOTUL 


621 


Se cunoaşte un hidrat solid II,X : H,0 sub formă de cristale, cu punc¬ 
tul de topire —79°C, care se descompune la temperatură mai înaltă. Punctul 
de topire jos pledează împotriva unei combinaţii ionice. Combinaţia se 
datoreşte probabil unei legături de hidrogen H 3 îf.. .H—O—H. 

Din punctul de vedere al teoriei electronice a valenţei, amoniacul 
neutru ar trebui să fie foarte instabil, întrucît ar trebui să aibă o configu¬ 
raţie electronică a stratului de valenţă neobişnuită compusă din nouă 
electroni. Prin electroliza sărurilor de amoniu cu catod de mercur se 
obţine un amalgan de amoniu, stabil la temperaturi joase şi instabil la 
încălzire. El se descompune în mercur, amoniac şi hidrogen, ’nepermiţînd 
separarea amoniului. Acesta se mai formează şi la contactul amalgamului 
de sodiu cu o soluţie de clorură de amoniu : 

NH+ + NaHfe = (NH,)Hg, + Na 
eNiljtIi, = 2NHj + 1I S + 2xHg 

Radicalul amoniu se mai obţine la —70°C tratînd sodiul lichid cu iodură 
de amoniu : 


NH„I + Na = Nai + NH, 

Reacţionează cu iodul formînd SH 4 I şi se descompune pe la —40°C. Săru¬ 
rile de amoniu sublimă la încălzire. Temperatura de disociere a sărurilor 
de amoniu depinde de tăria acidului respectiv. Carbonatul de amoniu, 
sarea unui acid slab, miroase puternic a amoniac. La 60°C disocierea este 
completă. Sulfura de amoniu (NH 4 ) a S, sarea unui acid mai slab decît aci¬ 
dul carbonic, nu se poate obţine cristalină decît la —18°C. Hidroxidul de 
amoniu fiind sarea unui acid şi mai slab, nu poate fi izolat. în soluţie apoasă, 
sărurile de amoniu se comportă din punctul de vedere al conductibilităţii 
electrice, al presiunii osmotice şi al coborîrii punctului de topire, ca elec- 
ti oliţi tari. 

Fluorura de amoniu. Fluorura de amoniu se obţine din amoniac gazos 
şi acid fluorhidric sau prin sublimarea unui amestec de clorură de amoniu 
si fluorura de sodiu. Are densitatea 1,0092. Prezintă o structură de pira¬ 
midă hexagonală. Prin încălzire la 36—40°C se transformă în difluorură 
acidă do amoniu NH 4 HF a . Aceasta atacă silicaţii mai uşor decît acidul 
fluorhidric şi serveşte la prepararea fluorului prin electroliză. Sarea neutră 
serveşte în braserie ca dezinfectant din cauza acţiunii selective asupra 
germenilor. 

Clorură de amoniu. A fost confundată cu sarea gemă datorită iden¬ 
tităţii sării extrase din nisipul din Libia (sal ammoniacum, ammos — nisip) 
eu cea obţinută în Egipt prin sublimarea excrementelor de cămilă. Confu¬ 
zia a crescut în secolul al VH-lea cînd s-a importat în Europa din Asia 
o sare care era de origine vulcanică şi se numea greşit cînd sal armoniacum 
cînd sal armeniacum. Alcaliile volatile, adică amoniacul, s-a identificat în 
secolul al XVII-lea, iar ionul amoniu a fost introdus în ştiinţă în secolul 
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alXlX-leadeSebeck şi A. M. Ampere. Se prepară sublimîndcenuşa 
excrementelor de cămilă, încălzind sarea gemă cu gunoi sau resturi orga¬ 
nice, din acid clorhidric şi amoniac, prin dublă descompunere din clorura 
şi un metal alcalin sau alcalino-pămîntos şi un sulfat, azotat, carbonat 
acid de amoniu. în prezent se prepară prin acţiunea acidului clorhidric 
asupra apelor amoniacale din retortele de cocsificare a huilei. 

Cristalizează într-o reţea de tip cub centrat. Există două forme cris¬ 
taline a şi p cu punct de tranziţie 184,4 D C. Densitatea sa este 1,532. în 
absenţa completă a umidităţii se volatilizează fără descompunere. Efectul 
termic al reacţiei de neutralizare este normal: 

HCl + NH, = NH.Cl AH = - 12,27 kcal 

Majoritatea reacţiilor sale sînt cele ale produşilor de descompunere. Cu 
metalele şi oxizii formează cloruri. Eeduce o serie de cloruri ca: FeCl„ 
CrCl 3 , SbCl 5 : 


6 FeCI, + 2NH.C1 = 6FeCl 2 + 8HC1 + N, 

Clorura de amoniu suferă o hidroliză înaintată: 

NH 4 C1 + HjO HCl + NHjOII K = 65 -10-‘ (15”C) 

Clorura de amoniu serveşte la decaparea metalelor în scopul lipirii lor cu 
aliajul de cositor şi plumb. Prin încălzire, clorura de amoniu se disociază 
şi acidul clorhidric rezultat curăţă suprafaţa oxizilor făcînd posibilă ade¬ 
ziunea aliajului topit. 

Bromura de amoniu. Se obţine bromură de amoniu din amoniac şi 
acid bromhidric sau din brom şi amoniac, cînd are loc reacţia principală: 

8 NH, + 3Br a ţ= 6NH,Br + N 2 

Cristalizează într-o reţea cubică centrată. Densitatea ei este 2,429 la 25°C!. 
Sublimă la presiunea obişnuită, disociindu-se. Se dizolvă 81,4 g in 100 g 
apă la 30°C. Măsurători de conductibilitate indică o ionizare puternică. 
Se cunosc o serie de compuşi de adiţie : XH.Br,, XH.BrJ, Xfl.BiXH,. 
NH 4 Br.3NH 3 . 

lodura de amoniu. Se prepară din amoniac şi acid iodhidric sau prin 
acţiunea unei soluţii de carbonat de amoniu asupra iodurii de fier (II). 
lodura de amoniu se obţine şi prin acţiunea amoniacului în porţiuni asu¬ 
pra unui amestec de 10 părţi iod în 60 părţi apă oxigenată. lodura de amo¬ 
niu se separă după încălzire : 

2NH 3 + I 2 + H.O. =(2NH 4 I + 0 2 

lodura de amoniu cristalizează într-o reţea cubică centrată sau în una 
cubică cu feţe centrate. Sublimă prin încălzire dînd iod : 

NH.I ^ HI +tNH 3 Î5i 2H1 ;=zf I 2 + H 2 . 
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Se topeşte sub presiune la 551±3°C. Este solubilă in apă, alcool metilie, 
etilic, acetonă, amoniac licbid. Se cunosc amoniacaţil: -N'II 4 1. XII.,, NH.I. 
; !NH 3 , NH 4 I. INHg, AHJ.0N1L, şi poliiodurile : NîI 4 I a , NH 4 Br a I,NH 4 Cl 4 I. 

Sulfuri de amoniu. Studiul sistemului NH 3 —H 2 S a scos în evidenţă 
existenţa combinaţiilor: (NH 4 ) 2 S şi KH 4 HS (L. Scheflan şi C. B. 
Mac C r o s k y — 1932). Ambele combinaţii se obţin amestecînd stoe- 
ehiometric gazele respective şi răcindu-le. Sulfura neutră formează o 
serie de compuşi de adiţie : (XH 4 ) 2 S.C 2 H 5 OH, (NH 4 ) 2 S.2SH 3 etc. Sulful 
•se dizolvă in sulfura de amoniu acidă sau neutră formind polisulfuri, care 
s-au separat prin cristalizare : (NH,),S„ (NH 4 ),S s , (NH 4 ) 2 S 4 , (UH 4 ) 2 S 5 , 
(NH 4 ) 2 S„ (SH 4 ) 2 S 9 .0,5H 2 O. Compoziţia lichidului din care se separă aceste 
polisulfuri este complexă. 

Sulfaţi de amoniu. Se cunosc săruri neutre şi acide ale aproape tutu¬ 
ror acizilor sulfului. Cel mai important este sulfatul de amoniu, care se 
utilizează în mare parte ca îngrăşămînt. Se prepară prin acţiunea amonia¬ 
cului de sinteză sau din cocserii asupra acidului sulfuric. Pentru prepararea 
sulfatului de amoniu se utilizează sulfatul de calciu natural sau cel rezul¬ 
tat de la fabricarea acidului fosforic conform reacţiei: 

CO, + 2NH S + HjO - CaS0 4 ^2 CaCO, + (NH 4 ) 4 S0 4 

Se poate obţine astăzi sulfat de amoniu uscat prin procedeul G. Fauser 
(D. B. P. 529003—1931). 

Sulfatul tle amoniu are densitatea 1,7731 la 20°C şi cristalizează în 
sistemul romboedric. Se dizolvă in apă eu absorbţie de căldură şi este 
insolubil în alcool absolut. 

Peroxidisulfatul de amoniu (NH 4 ) 2 S 2 O s se obţine prinoxidarea ano- 
dică a. unei soluţii saturate de sulfat în acid sulfuric diluat, protejată de 
reacţiile catodice printr-o diafragmă sau de puţin dicromat. Cristalizează 
in sistemul monoclinic. Este cel mai solubil peroxidisulfat. 

Azotitul de amoniu. Această substanţă se poate prepara prin dublul 
schimb sau prin metoda S. P. L. Sorensen (1891): 200 g carbonat 
de amoniu se tratează cu vapori nit.roşi pînă la consistenţă semilichidă. 
Se extrage cu 200 cm 3 alcool absolut şi după răcire la 0°C se precipită cu 
eter. Cristalele sînt incolore sau posedă o tentă gălbuie specifică azotiţilor. 
Este foarte solubil iu apă, alcool etilic şi metilie. Explodează pe la «0—70°C. 

Azotatul de amoniu. Azotatul de amoniu se găseşte în apa de ploaie, 
in zăpadă, în produsele de putrefacţie a materiilor organice însoţite de 
oxidarea amoniacului. Se obţine prin neutralizare directă şi concentrarea 
soluţiei sau prin dublu schimb pornind de la un azotat alcalin : 

(NH 4 ) a S0 4 + 2MN0 3 M 2 SO, + 2XH,NOj 

Se cunosc şase forme ale azotatului cristalin. La temperatura obişnuită 
cristalizează in sistemul romboedric. Este higroscopie, din care cauză se 
manipulează greu ca îngrăşămînt. La 30°C se dizolvă 241,8 g sare în 100 g 
apă. Dizolvarea este însoţită de absorbţie de căldură (6,2 kcal/mol). Este 
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solubil în acetonă şi alcool metilic. Se descompune termic formîndu-se azot 
şi tetraoxid de diazot sau unul dintre compuşii trioxid de diazot, oxid de 
azot sau oxigen : 

4NH 4 N0 3 = 3N 2 + N 2 0 4 + 8H 2 0 
sau 

nh 4 no 3 = n 2 o + 2H 2 0 

Azotatul de amoniu pur nu este exploziv, însă în prezenţa substanţelor 
oxidabile explodează. Substanţele organice, hîrtia sau lemnul, îl fac ex¬ 
ploziv. Eeacţionează ca oxidant transformîndu-se în azot şi apă. în stare 
topită atacă oxizii metalici, formîndu-se azotatul metalului respectiv şi 
degajînd amoniac şi apă. Atacă şi unele metale : 

3NH 4 N0 8 •+ Cu = Cu(N0 3 ) 2 + N 2 + 2NH S + 3H„0 

Formează săruri duble : K H 4 K 0 3 .2HK0 3 , EH 4 îs 0 3 . HN0 3 , !NH 4 NO s . 3NH 3 . 
Se utilizează la fabricarea explozivilor şi ca îngrăşămînt în agricultură. 

Carbonaiul de amoniu. Se obţine carbonat de amoniu din dioxid 
de carbon şi o soluţie apoasă de amoniac. Se formează un amestec de car¬ 
bonat neutru de amoniu (1SH 4 ) 2 C0 3 , caibonat acid de amoniu îsH 4 HC0 3 
şi de carbamat de amoniu AH 4 C0 3 EH,. Carbonatul neutru pierde uşor 
o moleculă de amoniac trecînd in carbonat acid. Hidrolizează descompu- 
nîndu-se. Se formează acid carbonic şi amoniac, ambele volatile. 

TJrtta. Altădată se obţinea uree de la cianamida de calciu. Astăzi se 
prepară din dioxid de carbon şi amoniac. Carbamatul de amoniu format 
intermediar se descompune : 

2NH 3 4- CO £ ^=!NH 2 COONH 4 A H = -38 kcal 

NH 2 COONH 4 i NH 2 CONH 2 -f H 2 0 A H = 7,7 kcal 

Transformarea în uree este favorizată de un exces de amoniac şi retro¬ 
gradată de apă. Se lucrează la 170 C C şi 190 atm, cînd se transformă circa 
50—60% în interval de 20 min. Reacţia are loc intr-o autoclavă. Ureea 
se foloseşte ca îngrăşămînt solid sau lichid. Este o materie primă pentru 
r ăşini sintetice prin condensare cu formaldehidă, lacuri şi clei, ca produs 
intermediar pentru hidrazină şi acizi amidosulfonic-i, uretani, pentru produse 
farmaceutice şi cosmetice, ca adaos la nutreţ etc. 

Proprietăţi fiziologice ale amoniacului. O can¬ 
titate de 0,5% amoniac în aer (25 mg/m 3 ) este suficientă pentru ca 
după o şedere de 5—10 min, persoana să se găsească în pericol de moarte. 
O mască cu sulfat de cupru şi cu cărbune activ poate asigura o protecţie 
eficace. Gazul acţionează iritant asupra ochilor şi mucoaselor şi ca un toxic 
general. Globulele sîngelui şi endoteliul vaselor sanguine sînt profund 
afectate, materiile grase din organism degenerează puternic, mai ales cele 
ale ficatului şi rinichiului. Se constată un atac al ganglionilor cerebrali 
şi al sistemului circulator. Sărurile de amoniu sînt şi ele toxice. 
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Becunoaştere şi determinare. Amoniacul se recu¬ 
noaşte prin miros şi prin reacţia sa alcalină în prezenţa apei. Din săruri 
de amoniu încălzite cu o bază se degajă amoniac. O soluţie alcalină de 
iodomercuriat de potasiu (reactiv J. Xessler) sau cloromereuriat de sodiu 
(S. S. G r a v e s — 1915) formează un precipitat brun sau galben de io- 
dură sau clorură de oxidimercuriamoniu : 

/ Hg \ 

|2K a [HgI 4 ]+3KOH + NH S = 0( )NH,-I + 7KI + 2H.0 
X Hg/ 

într-o soluţie amoniacală de fenoli în prezenţa unui oxidant, apare o tentă 
albastră-verde. 

Hexacloroplatinatul de amoniu uscat la 130°C se poate cîntări ca atare 
sau se poate caleina şi se cîntăreşte platina. Amoniacul se determină 
volumetric descompunînd eu hidroxizi substanţa şi prinzînd gazul într-un 
acid titrat în exces. Se titrează apoi excesul de acid cu o bază şi prin 
calcul rezultă cantitatea de amoniac. Se poate titra o sare de amoniu cu 
o bază pînâ la virajul unui indicator (fenolftaleină în alcool 80%). Se poate 
de asemenea titra acidul rezultat în reacţia: 

4NH+ + 6HCHO = CH.,0 + (CHj) 0 Nj + 4H+ 

S-au elaborat metode şi pentru deteiminarea amoniacului lichid (H. W. 
Hodgson şi J. II. G 1 o v e r — 1952). 

întrebuinţări. Din cauza întrebuinţării sale în industrie 
şi în agricultură, amoniacul se fabrică în cantităţi enoime. întrebuinţarea 
sa principală se referă la fabricarea acidului azotic şi a îngrăşămintelor 
amcniacale, ca : sulfat defmeniu, azotat de amoniu, uree etc. Amoniacul 
în stare lichidă se utilizează în industria frigului din cauza căldurii sale de 
vaporizare mare şi a uşui nţei de lichefiere. Este folosit şi pentru diferite 
studii ştiinţifice. Amoniacul serveşte în industria coloranţilor, a materia¬ 
lelor plastice, în industiia farmaceutică. Procedeu] E. Solvay pentru pre¬ 
pararea earbonatului de sodiu utilizează amoniac. Se găseşte in comerţ 
sub formă de soluţii de concentraţie 25—35% sau lichefiat în tuburi de 
oţel. 

Derivaţii halacjrnnţi ai amoniacului. Derivaţii halogenaţi ai amonia¬ 
cului sînt produşi de substituţie ai hidrogenului din amoniac. Stabilitatea 
şi reactivitatea scade de la fluor la ied şi scade cu cit cantitatea de halogcn 
este mai mică (tabelul 89). Se cunosc în stare pură trifluorura, triclorura, 
pe cînd triiedura de azot şi tribremura dc azot se cunosc sub formă de 
amoniacaţi. Metoda generală ele preparare constă in acţiunea halcgenilor 
asupra amoniacului gazes sau în soluţie. 

Se cunosc numeroase oxihalogenuri. Derivaţii de tipul KOX se numesc 
halcgenuri de nitrozil, iar ACbX se numesc halcgcnuii de nitril. Ele sînt 
halcgenurile acidului azotes şi azotic. Există derivaţi de tipul XO a F 
numite halcgenuri de oxinitril sau azotaţi de halcgc-n. Lipsa pentahalo- 
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genurilor se explică prin lipsa unor orbitali cu o energie suficient de mică 
pentru a participa la hibridizarea unui atom de azot pentacovalent. Halo- 
genarea directă a azotului nu se poate realiza din cauza tăriei legăturii 
XehN. Cu excepţia fluorurilor, aceste halogenuri se caracterizează prin 
tendinţa de descompunere termică şi reactivitate chimică. 


Tabelul S9. Proprietăţile fizice ale hulogcnurilor azotului 


Combinaţia 

Punctul de 
; topire. °C 

Punctul de 
fierbere. “0 ] 

| Densitatea g/ml 

NF, 

-208,5 

-129 

1,537 (-129 °C) 

NjK, cis 

I —195 

| -105,7 

— 

NoF, Ircms 

-172 

-111,4 

_ 

Şt 


- 73 

- 

NCL 

<-27 

71 

1,65 (20 °C) 

N.,br 

~—45 

— 

_ 

NBr, -6NH 3 

> -67 

_ 

_ 


i - 

- 

- 


F l u o r a m iu e. Se cunoaşte întreaga serie de fluoramine : XH*F, XHF 2 
XF 3 şi chiar JS r F a . Aceşti compuşi se obţin prin electroliza fluorurii acide 
de amoniu topite, in funcţie de temperatură şi de compoziţia electroli- 
tului. Cu sarea neutră (29,8% Xil 3 ) se obţine trifluorură de azot. Cu amo¬ 
niac, între 28,9 şi 31%, se obţine un gaz care conţine 30%NF 3 şi care prin 
condensare în aer lichid, poate fi obţinută în stare pură ; cu amoniac, intre 
22 şi 28,9%, se obţine un amestec de difluorimină NHF a şi inonofluor- 
amină XH 2 F şi sub 22 % amoniac se obţine difluorurăde azot, KF a . Difluor- 
imina reacţionează cu sodiul metalic: 

XHF t + 2Na = NaH - NF f Na 

Trifluorură de azot. O. K u f f, J. Fischer şi F. L u f t (1928) 
au preparat trifluorură de azot prin electroliza difluorurii acide de amoniu 
XH 4 11 Fo topite la 125°C într-un vas de cupru, cu un catod de cupru şi un 
anod de grafit. Cu o tensiune cuprinsă între 4 şi 9 Y se culege la anod un 
amestec de trifluorură de azot, azot, hidrogen, fluoramine şi ozon, oxigen 
şi oxid de diazot. Se reţine acidul fluorhidric antrenat cu fluorură de pota¬ 
siu şi se distrug fluoraminele şi ozonul cu dioxid de inangan. Gazul se 
condensează fracţionat succesiv la — 79°C şi apoi la —185°C cu zăpadă 
carbonică şi aer lichid, apoi final în aer lichid prin care se barbotează 
hidrogen. 

In condiţii obişnuite, trifluorură de azot este un gaz incolor. Prin 
difracţie de electroni şi spectre de vibraţie în infraroşu s-a demonstrat 
că trifluorură de azot are o structură în care atomii de fluor ocupă vîrfu- 
rile unui triunghi echilateral care formează baza unei piramide cu azotul 
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în vîrf. Structura se poate considera şi ca derivînd dintr-o hibridizare 
sp s . Prin difracţie de electroni şi microunde s-a stabilit distanţa ST— F= 
= 1,37 Â şi unghiul F—N—F=108,l° (J. Sberidan, W. Gordy— 
1960). Prezintă un moment de dipol p = 0,235 D. Spre deosebire de cei¬ 
lalţi compuşi analogi, substanţa nu este explozivă (căldura de formare 
APT = —26 kcal/mol). Trifluorura de azot este foarte inactivă. Este insolu¬ 
bilă în apă, nu reacţionează cu soluţiile de bidroxizi alcalini, cu mercurul 
şi sticla. Sub acţiunea scînteilor electrice reacţioneză cu apa şi hidrogenul 
(O. Euff şi H. Staub- 1928): 

2NF» + 3H,0 = 6HF + N 3 0 3 
2NF S + 3H„ = N, + 6HF 

Eeacţia cu apa implică o polaritate pozitivă pe atomul de azot şi negativă 
pe cei de fluor. Aceasta explică dosebirile dintre trifluorura şi triclorura 
de azot. Trifluorura de azot deplasează iodul din acidul iodhidric: 

2NF 3 + 6HI = Nj + 3I 2 + 6HF 

Cloramine. P. Easchig (1907) a pus în evidenţă cloramina NH 2 C1 
în reacţia de preparare a triclorurii de azot UC1 3 din clor sau hipocloriţi 
şi amoniac, iar IV. A. îf o y e s (1920) a demonstrat existenţa dicloriminei 
NH01 2 . Proporţia celor trei compuşi depinde de pH. La pH < 3 predomină 
triclorura de azot NC1 3 , între 3 < pH < o predomină diclorimina NHC1 2 
şi pentru pH > 8 predomină cloramina 17H 2 C1. Intr-un amestec echimole- 
cuiar de amoniac şi hipoclorit cu pH circa 7 au loc reacţiile: 

NaClO + NHjOH NH 4 C10 + NaOH 
NH,C10 = NHjCl + If 2 0 

Folosind amestecuri tampon pe bază de acetat, borat sau fosfat 
E. M. O hap in (1929 — 1931) a obţinut cloramina pură. 

Lichidul se condensează fracţionat prin răcire cu aer lichid. Există 
pericolul unei explozii. Poate fi izolată prm distilarea fracţionată a soluţiei 
apoase in vid. 

Cloramina se condensează în aer lichid sub forma unor cristale inco- 
ore care se topesc la — 68°C (W. Markwald şi M. Wille — 1923) 
Se descompune prin hidroliză : 


2NH 3 C1 + 2H s 0^r2NH,C10^zrC] 3 0 + H s O + 2NH 3 

Cloramina se descompune la — 50°C. Are acţiune iritantă asupra mucoa¬ 
selor. Se comportă ca un oxidant şi clorurant. Oxidează acidul sulfuros 
la acid sulfuric, deplasează iodul din acid iodhidric sau ioduri, iar cu cia¬ 
nurile formează clorura de eianogen. Soluţiile de bidroxizi alcalini şi amo¬ 
niacul o descompun : 


3NH,C1 - 3KOH = 3KCi + N a + NH, + 3H,0 
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Cloraminele au o structură piramidală (G. E. MooreşiE. M. Badger 
-1953). 

Triclorura de azot NC1 3 . P. L. D u 1 o n g (1811) a preparat triclorura 
de azot făcînd să acţioneze clorul la 8°C asupra soluţiei unei sări de amoniu. 
11. M. C hap in (1929—1931) a preparat-o pură prin acţiunea clorului 
asupra ionilor NH 4 la un pH sub 4,4. Clorul se poate obţine prin electro¬ 
liză. El reacţionează cu excesul de sare dizolvată la anod : 

NH 4 C1 + 3C1 2 = NC1 3 + 4HC1 

II. Kolbe (1847) a preparat-o electrolizînd o soluţie concentrată 
de clorură de amoniu intr-un tub în U cu ulei de terebentină în spaţiul 
catodic. Triclorura de azot formată reacţionează violent cu terebentina 
producind scântei şi mici explozii nepericuloase. Se poate prepara din sulfat 
de amoniu şi extrage în tetraclorură de carbon (W. A. Noyes Inorganic 
Syntheses — 1939). S-a preconizat şi acţiunea acidului hipocloros asupra 
sulfatului de amoniu. 

Triclorura de azot se îndepărtează cu un curent de aer, se usucă 
într-o coloană cu piatră ponce sulfurică şi se condensează într-un amestec 
răeitor. S-a semnalat şi reacţia : 

NOCl + PC1 5 = POCl 3 + NC1 3 

Triclorura de azot este un lichid galben uleios, cu densitate de 1,053. 
Se topeşte la —90°C. Distilă la 71°C. Vaporii irită puternic mucoasele. Tri¬ 
clorura de azot explodează în contact cu substanţele organice (terebentina, 
cauciucul, grăsimile). Se poate conserva în soluţie de disulfură de carbon, 
tetraclorură de carbon sau benzen la întuneric. Caracterul exploziv este 
în concordanţă cu valoarea mare negativă a căldurii de formare. Explozia 
are loc datorită descompunerii : 

2 NCI 3 = N 2 + 3C1 2 AH = 2,55 kcal 

Î 11 soluţii concentrate au loc reacţiile: 

NCI 3 -f 3H 2 O NH s + 3IIC10 
NH, + HC1 = NH 4 C1 

HCIO 4- HC1 ;zZ Cl 2 + II 2 0 

Această hidroliză atestă că la ruperea legăturii clorul apare cu şase elec¬ 
troni, adică Cl + , spre deosebire de majoritatea hidrolizelor altor combinaţii 
ale clorului în care el se constituie ca un anion CI - cu opt electroni. Aceasta 
nu înseamnă că triclorura de azot este o combinaţie ionică, ci este vorba 
doar de repartiţia electronilor în complexul activat. Pare curios că o sub¬ 
stanţă endotermă şi instabilă se formează la temperatură joasă. Pentru 
ca reacţia să aibă loc se produc fenomene exoterme intermediare (dispari¬ 
ţia clorurii de amoniu cînd se cîştigă căldură de dizolvare pozitivă, hidra- 
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tarea acidului clorhidric) care fac reacţia exotermă. Se zice eă avem de 
a face eu reacţii cuplate energetic. 

Clorura de amoniu poate reacţiona cu un exces de triclorură de azot: 

NH 4 C1 + NC1 3 - N t + 4HC1 

Acidul clorhidric o descompune lent (A. W. N o y e s) : 

NCI, + 4HC1 NH 4 G1 + 3C1 2 AH = -41,8 kcal 

în prezenţa apei, clorura de azot este un clorurant şi un oxidant. în ab¬ 
senţa apei se comportă ca un clorurant şi provoacă explozii cu hidracizii 
nemetalelor monovalente, divalente, cu hidrogenul arsenat etc. Cuprul, 
mercurul şi o serie de oxizi reacţionează cu triclorură de azot transformîndu- 
se în cloruri. Cu substanţele organice dă reacţii de clorurare, adiţie şi sub¬ 
stituţie. 

Br ornam inc. S-a admis că în reacţia dintre brom şi amoniac în 
soluţie eterică la —80°C s-ar forma bromamina EH 2 Br şi dibromimina 
AHBr 2 (G. H. C o 1 e m a n şi G. E. G o h e e n — 1936) : 

2NH 3 + Br 2 = NH 4 Br + NH 2 Br 

Lichidul conţine o substanţă instabilă care deplasează iodul din acid iod- 
liidric şi se descompune în prezenţa apei cu formare intermediară de hipo- 
bromit: 

NH 2 Br tT H 2 0 NH 4 BrO 

Tribromura de azoi. E. Milion (1838) a preparat tribromura de 
azot prin acţiunea, picătură cu picătură, a tnclorurn de azot asupra unei 
soluţii de bromură de potasiu. Se separă un ulei negru, iritant şi foarte 
lacrimogen. S-a obţinut şi prin electroliza unei soluţii de bromură de amo¬ 
niu. Prin acţiunea bromului (la presiunea de 1—2 mm Hg) asupra amonia¬ 
cului în exces la —95°C se obţine un amoniacat (KBr 3 .6J^H 3 ) care la —70°C 
se descompune în azot, bromură de amoniu şi amoniac cu explozie. Se mai 
formează in reacţia dintre cianatul de brom şi amoniac în soluţie de elorură 
de etil. 

Amoniacatul este un compus solid roşu, stabil la — 95°C, care explo¬ 
dează la — 70°0. Este solubil in amoniac lichid şi eter. Cu amoniacul reac¬ 
ţionează astfel: 

NBr 3 + 4NH 3 = N 2 + 3NH 4 Br 

lodamine. în reacţia dintre iod şi amoniac se pare că se formează 
puţină iodamină ]N r H 2 I (E. Koederer — 1936). 

Triiodura de azot. O soluţie apoasă sau alcoolică de amoniac gazos sau 
lichid reacţionează cu iodul solid sau cu iodul dizolvat în iodură de potasiu, 
alcool sau apă regală. Se poate utiliza o soluţie de hipoiodit de potasiu. 
Cînd compusul nu se descompune, tinde a avea formula NI 3 .NH 3 . Prin 
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acţiunea, iodului asupra amoniacului lichid O. R u f f (1900) a obţinut gama 
de compuşi : 1 sI 3 *12NH 3 , NI 3 *3NH 3 , 2îT 3 *2NH 3 , NI 3 -NH 3 . Faptul că nu 
se formează iodamină, diiodimină ci amoniacat rezultă din formarea tri- 
etilaminei în reacţia următoare : 

3Zn(C 2 H 5 ) 2 + 2(NI 3 -NH S ) = 2NH 3 -f 3ZnI 2 + 2N(C a H 8 ) 3 

Triiodura de azot pură pare a fi fost obţinută de H. W.Creme r şi 
L). R. Duncan (1931) prin reacţia în fază gazoasă : 

4NH 3 + 3IBr = NI 3 + 3NH t Br 


Amoniacatul triiodurii de azot este un oxidant puternic. Perfect uscat, 
amoniacatul explodează. Sub presiune redusă amoniacatul nu explodează 
ci se descompune şi apare chiar triiodura de azot NI 3 . Aceasta se descom¬ 
pune ia rindul său. Lumina descompune triiodura de azot. Cu apa hidro- 
lizează după reacţia : 

NI 3 + 3H 2 0 NHj + 3HIO 

Toate corpurile care reacţionează cu produşii de hidroliză accelerează 
reacţia : clorul, bromul, apa oxigenată, acizii sulfuros, fosforos, arsenos, 
cianhidric etc. 

Hidroxilamina. înlocuind hidrogenul din amoniac cu grupa OH 
scade caracterul bazic. Primul compus este hidroxilamina NR 2 OH, ulti¬ 
mul ar fi acidul ortoazotos A r (OH) 3 . însă moleculele polihidroxilice au 
tendinţa de anhidrizare şi în consecinţă se cunoaşte acidul azotos NOOH. 
Hidroxilamina este o fază intermediară de reducere a compuşilor oxi¬ 
genaţi ai azotului înainte de a se ajunge la amoniac. Hidroxilamina a fost 
preparată de W. L o s s e n în anul 1885 în soluţie sau ca o combinaţie cu 
acizii, şi de L o b r y de li r u y n în anul 1890 în stare pură. 

rruparare. W. L o s s e n a preparat hidroxilamina trecînd un curent 
de oxid de azot în acid clorhidric conţinînd staniu care se dizolvă dînd 
hidrogen activ. 

NO -[• 3H = NHoOH 

Acidul azotic sau acidul azotos pot fi reduşi la hidroxilamina de o 
soluţie clorhidrică de staniu (II) la cald şi de amalgamul de sodiu. Acidul 
azotic poate fi redus de săruri de staniu (II), fier (II), titan (III). Acidul 
azotic, azotos sau sărurile lor dizolvate în eter pot fi reduse de acidul sul¬ 
furos, sulfhidric, sulfuri, metale alcaline, magneziu, cadmiu, zinc, aluminiu, 
acid ditionos etc. Randamentele sînt slabe. 

O metodă comercială bună de preparare a hidroxilaminei constă 
în hidroliză nitroparafinelor, de exemplu, a nitrometanului în soluţie 
sulfurică : 


CH 3 N0 2 + H 3 0+^5 IICOOII -r NH a OH+ 
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Prin acţiunea dioxidului ele sulf asupra azotitului de sodiu la 0°C în con¬ 
diţii de pH > 4,3 au loc reacţiile (F. Rascliig - 1887) : 

NaNO a -f SO s + 11,0 = NaHS0 3 -f- HXO, 

HN0 2 + 2NaHSO a = N0H(S0 3 Na) 2 + H 2 0 

Tratînd cu puţin acid sulfuric se amorsează hidroliza cu producerea sării 
de sodiu a acidului hidroxilamin-monosulfonic (G. K. Rollefson şi 
C. F. Oldersliaw — 1932): 

X(OH) (S0 3 Xa) 2 + H 2 0 = XalIS0 4 + NH(OH) (S0 3 Xa) 

Încălzind la 90—95°C, hidroliza devine completă şi se obţine sulfat de 
hidroxilamina : 


IIX(0II)S0 3 Xa -r H,0 = NH,OH + NaHS0 4 

Hidroxilamina se mai poate obţine electrolizînd acidul azotos, azotic 
(10%) sau sărurile lor în mediu sulfuric (J. T a f e 1 — 1902). Ou un catod 
de plumb amalgamat se obţine cel mai bun randament (05%). Un exces 
de acid sulfuric (50%) fixează hidroxilamina formată : 

NOf + 7H+ + Ge = NH 2 OH + 2H,0 

In compartimentul catodic, acidul azotic curge încet, sub agitare şi răcire 
şi sub o densitate de curent de 120—100 A/dm 2 . 

Hidroxilamina se purifică prin cristalizare. Hidroxilamina se obţine 
ca sulfat de hidroxilaminiu. Pentru a o transforma în clorură de hidroxil- 
aminiu se tratează sulfatul de hidroxilaminiu cu clorură de bariu. 

Deplasarea hidroxilaminei din săruri se face cu hidroxid de bariu, 
•sau prin tratare cu butilat de sodiu : 

CjHyONa + XHjOH'HCl = NaCl - C 4 H,OH -f XH S 01I 

Clorură de sodiu insolubilă se separă. Răcind la —10°C cristalizează hidro¬ 
xilamina. Concentrarea soluţiilor este periculoasă din cauza exploziei. 
Se purifică răcind soluţia alcoolică concentrată la —18°C, cînd se depun 
foi cristaline sau ace atunci cînd soluţia este diluată. 

Proprietăţi fizice. Hidroxilamina anhidră constă din cristale trans¬ 
parente, incolore şi fără miros foarte higroscopice. Cristalizează în sistemul 
rombie. Este solubilă în apă în orice proporţie şi în alcooli şi este insolu¬ 
bilă în benzen şi eter de petrol. 

Constantele termice anormale, solubilitatea selectivă o aseamănă 
cu apa şi amoniacul şi reflectă un caracter polar, probabil şi o asociere. 
Din măsurători crioscopice şi de conductibilitate se trage concluzia că 
există probabil un hidroxid 2sH 3 (OH) 2 care se disociază analog apei şi 
amoniacului şi face soluţia slab alcalină : 


XH 3 (OII)(OH) (NH30H)+ + Ho¬ 


it = 6,6.10-* 
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Constanta de echilibru arată că hidroxilamina este mai puţin bazică deeb 
amoniacul şi liidrazina. Hidroxilamina poate funcţiona fie ca bază. fie 
ca acid cîştigînd sau pierzînd protoni. Hidroxilamina topită dizolvă ioduri, 
bromuri şi cianuri ale metalelor alcaline, azotaţi ai metalelor alcaline şi 
alcalino-pămîntoase. Probabil acestea sînt puţin ionizate, deoarece la 
amestecarea unor soluţii de sulfat de potasiu şi azotat de bariu nu se for¬ 
mează un precipitat. Faţă de acizi, baze şi săruri, hidroxilamina lichidă 
se comportă analog apei. Cele două forme tautomere cărora li s-a atribuit 
un caracter reducător şi respectiv oxidant nu au putut fi clarificate prin 
raze X care nu pot repera poziţia hidrogenului : 

H, H x H 

)N- O-II, 

II H x 

S-au făcut studii în infraroşu şi de difracţie (P. A. Giguer e, 1. D. L i u 
— 1052). Frecvenţele de vibraţie relevă două forme, tis şi trans şi legături 
de hidrogen în stare solidă : 

N 

H H O ( cis ). 

h/ 

Potenţialul normal de reducere al hidroxilaminei este : —0,30 Y în 
soluţie alcalină şi +0,4 V în soluţie acidă. 

Proprietăţi chimice. Prin proprietăţile sale, hidroxilamina se apropie 
de amoniac. Gradul de oxidare minus unu al azotului o face ca în mod 
excepţional să poată funcţiona ca un oxidant. Se mai poate face o ana¬ 
logie între hidroxilamină şi hidrazină pe de o parte şi între hidroxilamina 
şi apă oxigenată pe de altă parte. Hidroxilamina derivă formal de la hidra¬ 
zină prin înlocuirea unei grupe NH 2 cu o grupă OH. .Molecula NH,OK 
poate fi scrisă ca 1/2 (N 2 H 4 -H 2 0 2 ). 

Principalele sale proprietăţi chimice sînt: caracterul bazic, acţiunea 
reducătoare, oxidantă şi formarea unor produşi de adiţie şi substituţie. 

Hidroxilamina este instabilă. Se descompune la încălzire slabă, iar 
la 100°C explodează. Hidroxizii alcalini favorizează descompunerea, de. 
aceea sticlele în care se păstrează se spală cu acizi. Au loc reacţiile simul¬ 
tane : 

3NH 2 OH = N 2 -f NHj -f 3H 2 0 MI = 3.57 kcal 

4NH 2 OH = N 2 0 -f 2NH 3 + 3H 2 0 MI = 4 • 15,2 kcal 

Prima reacţie are loc în mediu neutru sau alcalin, iar a doua în mediu acid, 
fiind catalizată de negru de platină. 

Hidroxilamina acţionează ca reducător. Se oxidează în contact cu 
aerul şi în oxigen se poate aprinde. Ozonul umed o oxidează la azotat de 


/l\/ H 

IIII O {trans) 
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hidroxilaminiu, apa oxigenată la acid azotic. Halogenii o oxidează la azot 
(clorul) sau la oxid de diazot (iodul): 

2[NH 3 OH)+ + 21. - 6 H+ + 41“ + N 2 0 + H.,0 

Hidroxilamina reduce acidul selenos la selen. Acidul azotos sau azotaţii 
î’eacţioneaz ă eu sărurile de hidroxilaminiu dînd oxid de diazot : 

IUNOj + NH.CBX = MX + N 2 0 + 2H 2 0 

Hidroxilamina se aprinde în contact eu permanganatul de potasiu. Vana- 
daţii trec la sare de vamalii, cromaţii sau dicromaţii trec în săruri de 
crom şi oxizii metalici sânt reduşi la metal. Oxidanţii energici ca apa oxi¬ 
genată, acidul azotos, permanganatul de potasiu, liipoeloritul de sodiu o 
oxidează după condiţii la oxid de diazot, oxid de azot, acid azotos sau 
azotic. Aceste proprietăţi reducătoare depind în mare măsură de acidi¬ 
tatea mediului. în soluţii acide reduce Ag + , Au 3+ , Hg 2+ , Mr0 4 ~, Ee 3+ , Br, 
şi alţi oxi danţi cu punere in libertate de azot sau oxizi de azot: 

2FeCl 3 + 2NH 2 OH = N„ 4 2FcC ! 2 + 2HC1 + 2H s O 
4FcClj + 2NH.OH = N a O + 4 FcC1 2 + 4HC1 + H 2 0 

Sărurile de argint sânt reduse la argint metalic, oxidul de mercur (II) sau 
sărurile de mercur (II) sînt reduse la metal, iar cele de cupru (II) la oxid 
de cupru (I) : 


2AgCl + 2NH s OH = 2Ag + N, + 2HC1 + 214,0 
2HgO 4- 2NH a 0H = 2Hg + 3H 2 0 + N 2 0 
2Cv.CI. 4 2NH.0II = Cu.O + N. 4- 4HC1 + H.O 

iu prezenţa reducătorilor energici ca săruri de crom (II) sau de titan (III), 
hidroxilamina se comportă ca oxidant. Ea trece în aceste procese într-o 
sare de a m oniu : 


[NH s OH]C! + 2K+ + 2r = NH 4 C1 + H 2 0 

Triclorura de titan în soluţie clorhidrieă este oxidată la rece de clorura 
de hidroxilaminiu, hidroxidul de fier (II) este oxidat în mediu alcalin la 
hidroxid de fier (III): 

2’JX ) 3 -t 2KC: + 1NH.CHJC) = 2 t:ci 4 + nfi 4 ci + h 2 o 
KH. cn + 2 Fc(OH ) 2 + H.O = NH 3 + 2Fc(OH ) 3 

Anhidrida sulfuroasă este oxidată la acid sulfuric. 

Azotiţii sînt oxidaţi în mediu alcalin. Anhidrida arsenoasă este oxidată 
de hidroxilamina la acid arsenic, hidroxizii de staniu (II) si de fier (II), 
sînt, oxidaţi la oxid de staniu (IV) şi de fier (III). Compuşii de vanadiu, 
molibden, titan trivalenţi sînt oxidaţi în mediu alcalin. 
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Produşii de adiţie şi coordinaţie se obţin în număr limitat din cauza 
caracterului său oxidant. Hidroxilamina precipită cu soluţia unei sări un 
hidroxid care se dizolvă în exces. Din soluţie se separă produşi de adiţie 
ca: MgCl.,. 2 XH 2 OH. 2H 2 0, CuCl 2 .aNH 2 OH.n'H,0. în combinaţiile com¬ 
plexe hidroxilamina are rolul unui ligand ca şi amoniacul. Astfel se cunosc 
[Xi(XH 2 OH) 6 ]S0 4 , [Co(NH 2 OH) 6 ]C1 3 , [Zn(NH 2 OH) 2 JCl 2 etc, 

(hi ioni centrali care se leagă de liganzi prin orbitali 3d, 4s şi 4 p în 
mediu alcalin are loc o dismutaţie a hidroxilaminei care se transformă în 
ionul XO care ia locul unui ligand : 

2XH,OII = Xll 3 -f XII(OIl ) 2 NH(OM) â = UNO -j- H,0 
JINO + OII- = NO- -f H 2 0 [MX„p- + NO- = X- -f- lMX n _,NOp- 

Acest fenomen se observă cu ionii [Xi(CX) 4 ] 2 “, [Mn(CX) 6 ] 4- , [Fe(CN) 6 J 4_ . 

In mediu acid hidroxilamina adiţionează un proton. După coordi- 
narea protonului II + , cationul liidroxilaminiu formează săruri. Tăria bazei 
respective nu se cunoaşte din cauza instabilităţii soluţiilor. Căldura de 
neutralizare de 9,2(1 kcal indică o bază mai slabă. Sărurile de liidroxilami- 
niu sînt mai hidrolizabile, deci soluţiile au un caracter mai acid, nu sînt 
izomorfe cu cele de amoniu din cauza cationilor mult diferiţi ca structură, 
nu sînt sublimabile ca cele de amoniu din cauza stabilităţii mai mici. 

Sărurile de hidroxilaminiu se obţin tratînd baza cu acizii respectivi : 

NH,OH -f- HCl = [NH 3 OH]Cl 
NH 2 OII f- HN0 3 = [NH 3 0H]N0 3 


NH 2 OII -f IIN0 2 = [NH 3 0H]N0 2 


2NH,OH + H 2 S0 4 = [NH 3 0H]„S0 4 


Azotitul de hidroxilaminiu O—X—O—XH 3 —OH e,ste izomer cu azotatul 


de amoniu 


^X—O—NH 4 .Este vorba de o izomerie structurală. Săril¬ 

or 


rile de hidroxilaminiu sînt mai slabe decît baza liberă însă prin încălzire 
se descompun : 


3[NH 3 0II]CI = NH 4 CI ; N 2 -f 311,0 -f 2HCl 

Clorura de hidroxilaminiu XH 3 (OH)Cl se obţine reducînd derivaţii 
oxigenaţi ai azotului în mediu clorhidric, prin hidroliza oximelor şi prin 
dublul schimb între sulfatul de hidroxilaminiu şi diclorura de bariu. Constă 
din lame sau ace monoclinice de densitate 1,670. Se dizolvă uşor in apă 
cu reacţie acidă. 

Bromura de hidroxilaminiu se obţine prin dublul schimb între sulfatul 
de hidroxilaminiu şi dibromură de bariu. Este izomorfă cu clorura de hidro¬ 
xilaminiu şi mai reducătoare. Iodura este delicvescentă şi instabilă. Se 
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cunoaşte de asemenea un sulfat (KH 3 OH) 2 S0 4 , perclorat XH 3 0H(.'10 4 , 
azotat XIIjOTI X0 3 , fosfaţi, fosfiţi etc. 

Caracterul acid al hidroxilaminei poate fi pus în evidenţă prin reacţii 
de substituţie a hidrogenului cu metale. Sărurile respective silit mai puţin 
explozive şi liidrolizabile decit baza. 

Astfel, sodiul reacţionează cu incandescenţă cu hidroxilamina anhidră, 
iar o soluţie eterică formează o masă albă voluminoasă higroscopică de 
XH„(ONa) care se poate aprinde la aer. Se cunosc şi (XU„0) 2 Ca. (NH«0),Zn. 
. 3H a NOH. ... 

Hidrogenul legat de azot poate fi substituit prin reacţii cu substanţe 
organice ca aldehide, cetone, cloruri acide etc. : 

^)C = O + NHjOH = HjO + ^>C =_NOH 

in reacţia scrisă rezultă o oximă. Se cunosc acizii hidroxilamidosulfonic 
HO—XHS0 3 H şi hidroxilimidodisulfonic HO—X (S0 3 H) 2 . Aceştia sînt 
foarte instabili insă sărurile lor sînt bine cunoscute. Clorhidratul de hi- 
droxilaminiu reacţionează cu dioxidul de sulf prin răcire cu gheaţă, for- 
uiînd acidul amidosulfonic: 

o» y° H 

INHjOH] ci + so 2 = x s / + HC | 
x NIIj 

liste un compus alb, cristalin, care formează săruri. 

Proprietăţi fiziologice. Hidroxilamina pură atacă pie¬ 
lea. După un timp se formează băşicuţe. Soluţia sa alcoolică este dăună¬ 
toare. Uoza mortală prin injecţii subcutanate este de circa 32 mg/kg. 

necunoaştere şi determinare. O soluţie amoniucală de 
oxid de cupru (II) dă un precipitat roşu cu o soluţie de hidroxilamina. 
IIeduce la fierbere sulfura de amoniu la sulf şi dacă se adiţionează amoniac 
şi alcool apare o coloraţie roşie purpurie acărei sensibilitate este 2 10 -c g 
(A. B a 11 a n d — 1908). In prezenţa unei sări de mangan drept catali¬ 
zator, sensibilitatea devine 5 - 10 _7 g. Hidroxilamina poate fi titrată în 
prezenţă de metiloranj ca indicator sau pe baza puterii sale reducâtoare. 

întrebuinţări. Hidroxilamina se utilizează iu chimia analitică 
drept agent reducător care se poate degaja uşor din mediu după reacţie. 
In chimia organică se foloseşte pentru prepararea unor serii de combinaţii, 
dintre care cele mai importante sînt oximele. 

COMBINAŢII roUAZOTATE 

Hidrazina este un compus poliazotat. Ea derivă de la amoniac înlo¬ 
cuind un hidrogen cu o grupă XH 2 . Se cunosc şi alţi diazotaţi ca nitro- 
zamina XOXH,, nitramina 0 2 XXll„ şi nitrohidroxilamina 0 2 XXHOTI. 
Hidrazina a fost numită şi diamidă, întrucît se consideră formată din 
două grupe —XH 2 . 
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Hidrazina. A fost preparată de T h. Curtius şi E. Jay (1880) 
din produşii săi organici de substituţie şi apoi de F. Raschi g (1007) 
pornind de la amoniac. 

Preparare. Primele metode s-au bazat pe hidroliza hidrazinelor orga¬ 
nice. Astfel guanidina AI1C(NH 2 ) 2 nitrată şi apoi redusă cu amalgam 
de sodiu dă aminoguanidină AH=CNH 2 yH—NH 2 care prin hidroliză 
alcalină se descompune total (J. T h i e 1 e — 1802) : 

NH = C(NH 2 )NII-NH 2 + 2NaOH + H 2 0 = Na 2 C0 3 + 2NH 3 + NH 2 - NII 2 

T li. Curtius şi E. J a y (1880) au tratat esterul amidoacetic cu acid 
azotos. Prin reducere esterul diazoacetic obţinut furnizează esterul hidra- 
zinacetic. Prin hidroliză în mediu sulfuric se formează sulfatul de liidrazină 
acid glioxilic şi alcool: 

H 2 N-CH 2 -C0 3 -C 2 H 5 + O = N — 011= HO—N = N-CH 2 -C0 2 -C 2 II 5 + II 2 0 
IIO-N = N -CH 2 -C0 2 -C 2 H 5 ILN-N = gh-co 2 -c 2 h 3 + H,Q 

1I.SO, 

Il.,X — N - CU C0 2 -C,li- ——>(N 2 II„)S0 4 + OCHCO.H + CII 3 CII.,OII 

r 2H.0 

Se poate fixa sulfitul acid de potasiu pe cianură de potasiu. Se diazotează 
aminomctansulfonatul de potasiu obţinut care hidrolizează în prezenţa 
sulfitului acid dc sodiu cu formare de hidrazina : 

HONO N v 

CNH + 2KHS0 3 -> NM.,CH(S0 3 K) 2 -> V. - (S0 3 K),-:> 

n t/ 


iull'it ucid hidroli/. 


► NII 2 -NH 2 + K,S0 4 -r C0 2 IIjS0 3 


E . Divers şi T . II a g a (1800) reduc cu amalgam dc sodiu sarea 
formată între oxidul de azot şi o soluţie alcalină de sulfit neutru de po¬ 
tasiu : 

K 2 S0 3 + 2NO = K,|(N0) 2 S0 3 ] 
l(N0) 2 S0 3 l-- -i- 6Na -f 5H 2 0 = N 2 H 4 + SO£- + GNaOlI 

Acidul diazoacetic formează prin reducere şi hidroliză, hidrazina şi acid 
glioxilic : 

N 2 =CIIGOOH -f II 2 =N 2 H 2 = CHCOOH + H 2 0=N 2 H, -- HCO-COOH 

F . E a s c h i g (1910) a preparat hidrazină din amoniac, hipoclorit 
de sodiu şi gumă arabică. Se evaporă soluţia, se răceşte la 0°C şi se pre¬ 
cipită hidrazina ca sulfat acid de hidrazină cu acid sulfuric concentrat: 

NHj + NaClO = NH 2 C1 -f NaOH 
NH 2 C1 -i- NaOH -f NH 3 = H.-N-NII, -f NaCl + H 2 0 
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Hidroxidul de sodiu neutralizează acidul clorhidric iar cleiul, gelatina, 
manita absorb ionii de cupru, fier, cobalt, care catalizează reacţia 
(P. Pf eif fer - 1947): 

£ 2NH a Cl + NaClO + 2NaOH = N 2 -{- 3NaCl + 3H*0 

S-a studiat rolul raportului NH 3 /STaC10, al sărurilor de amoniu, al visco- 
zităţii, temperaturii, sărurilor metalice, presiunii. Astăzi se pune între¬ 
barea dacă NH 2 C1 este un intermediar în reacţiile de mai sus, întrucît 
cloramina şi amoniacul nu reacţionează în eter anhidru ( B . W i b e r g , 
M. S c h m i d t — 1951). O variantă a procedeului de mai sus constă 
în utilizarea ureei: 

CO(NH,) 3 -f NaClO + 2XaOH - H 2 N-NH 2 + NaCl • Xa s C0 3 4- 1I 2 0 

Clorul reacţionează în fază gazoasă cu amoniacul formînd cloramina. 
Aceasta formează, cu amoniacul lichid, hidrazina (H.H. Sisler — 
1951—1954): 

Cl 2 + 2NH 3 = C1NH, 4- NH 4 C1 
CINHjj + 2NH 3 = N 2 H 4 + NH 4 C1 

Se poate distila sulfatul de hidrazină cu hidroxid de potasiu dizolvat iu 
apă, cînd la 118°C distilă hidratul N 2 H 4 H 2 0. Tratînd hidratul cu oxid 
de bariu şi distilînd în vid se obţine hidrazina anhidră. Aceasta se mai poate 
obţine încălzind sulfatul de hidrazină, cu alcoolat de sodiu: 

N 2 H 4 .H2S0 4 4- 2C 2 H 5 ONa = Na 2 S0 4 + 2C 3 H & OH X 2 H 4 

Se mai poate separa anhidră, distilînd compuşii care se formează din reac¬ 
ţiile : 

N 2 H 5 C1 + CHgONa = NaCl 4- N 2 H 4 + CII,OH 
N 2 H 4 H 2 0 + NaNH, = NaOH4-NH 3 -fN 2 H 4 

Distilarea se face în vase de argint , deoarece hidrazina atacă sticla. 

Se mai poate prepara hidrazina anhidră dizolvînd sulfatul de hidra¬ 
zină în amoniac lichid la temperatură joasă, deci sub presiune redusă : 

N 2 H 4 • H 2 S0 4 4- 2NH 3 =(NH 4 ) 2 S0 4 X.1I, 

Sulfatul de amoniu este insolubil în amoniac şi se separă prin decantare. 
Hidrazina rămîne în soluţie şi este obţinută prin evaporarea amoniacului 
sub presiunea atmosferică (—33°C). 

Hidrazina se mai formează prin reducerea hipoazotiţilor cu sulf iţi 
acizi, prin electroliza soluţiei alcaline de clorură de amoniu ce conţine 
gumă arabică, prin oxidarea amoniacului, prin descompunerea sa în arc 
electric sau cu anumite radiaţii etc. (Kellog Co. Mantell şi Passine U.S.P. — 
1951; W . H . Marshall — 1952). 
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Proprietăţi f izice. Hidrazina anhidră este un lichid corosiv, higrosco- 
pie, incolor, cu un slab miros de peşte stricat. Din cauza formării hidratului 
fumegă la aer. Are densitatea 1.0144 la 15°C. Tensiunea superficială 
(63,32 dyn/cm 3 ) la 35°C şi viscozitatea mare indică o asociere în lichid. 
Acelaşi lucru il indică şi căldura de vaporizare moleculară (10,2 kcal). 

Hidrazina se topeşte lal,8°C. Punctul normal de fierbere este 113,5°C. 
Această valoare ridicată indică o asociere. Constanta sa dielectrică, e 53 
la 22°C este mare. Ca şi amoniacul lichid dizolvă uşor multe săruri. Avînd 
o constantă dielectrică mare este un mediu ionizant. Pentru acest motiv 
soluţiile saline sînt conductibile. în soluţii pot avea loc o serie de procese. 
Dizolvă uşor metalele alcaline şi sulful formînd soluţii instabile. Este com¬ 
plet miscibilă cu apa şi cu alcoolii inferiori. Hidrazina nu este asociată 
în fază gazoasă (G. Briegleb — 1952). 

Hidratul de hidrazină nu fumegă la aer, are densitatea 1,047 şi fierbe 
la 119,4°C. Este un compus de adiţie care dizolvă azotaţi, halogenuri, 
oxizi şi carbonaţi. Atacă sărurile metalelor grele reduclndu-le. Se admite 
că apa este legată prin legătură de hidrogen 

II H 

H:N:N:...H:0: 

H H 

Difracţia de electroni pentru molecula gazoasă indică distanţele X — X = 
= 1,47 Â şi X — H = 1,04 Â, iar unghiul H—X—H de 108 ± 10°. 
Legăturile de hidrogen au o energie de 3500 cal, determinată din căldura 
de sublimare. Determinări de raze X în cazul difluorurii de hidrazoniu 
27 ? HeP 2 , spectrul Eainan, în infraroşu, momentul de dipol, căldura spe¬ 
cifică indică faptul că grupele NH, nu se rotesc în jurul axei X—X : 


j\/ H 


Ni_N 


Proprietăţi chimice. în hidrazină azotul posedă gradul de oxidare 
minus doi. Prin analogie cu amoniacul, hidrazina se comportă în soluţie 
apoasă ca o bază. Formează un număr mare de compuşi de substi¬ 
tuţie, de coordinaţie şi de condensare. La proprietăţile amoniacului se 
adaugă caracterul ei puternic reducător şi rolul ei uneori oxidant în soluţie. 

Hidrazina este un compus endoterm, deci se descompune cu explozie : 

N, -f- 4H 2 0 + 4e = 40H- + N 2 H 4 (a?) E 0 = 1,16 V 
N 2 -f 2H 2 = N 2 H 4 MI = -23,6 kcal (gaz) 


Amestecată cu oxigenul în stare gazoasă explodează puternic ( P . Grav 
şi J . C. Lee — 1954) : 

n 2 h 4 f o, = n, -f 2H 2 0 


AH = 138 kcal 



AZCTUL 


639 


Se decompune termic în elemente sau se dismută formîndu-se amoniac : 
3N 2 H 4 = N, -f 4NH 3 MI = 53 kcal 

în contact cu metalele fin divizate (Pt, Fe, Ni), descompunerea, este t umul¬ 
toasă, iar în contact cu aerul, mai ales la ridicarea temperaturii, se aprinde 
şi explodează. Hidrazina arde în aer cu flacără albastră. Ozonul o oxi¬ 
dează la acid azothidric sau la azot cu urme de azotit de hidraziniu sau 
amoniu.Sub acţiunea oxidanţilor poate trece în acid azothidric, oxid 
azotos, acid azotos, acid azotic. Se aprinde în contact cu clorul for- 
mînd triclorură de azot, care se descompune. Ou iodul, in alcool, are loc 
reacţia : 

5NHj—NH. -f 2I 2 = 4N 2 H 6 I + N, 

Cu apa oxigenat ă şi sulful au loc reacţiile: 

3HjN—NH 2 5H 2 0 2 = 2HN 3 + 10H 2 O ; 

H 2 N-NH 2 -f 2S = N, -f 2H 2 S 

Hidrazina reduce hipocloriţii, doriţii, cloraţii în prezenţa unui catalizator 
(sare metalică de cupru, argint, acid osmic) degajîndu-se u^ot. Acţiunea 
reducătoare se explică prin reacţia: 

H 2 N-NH 2 = X 2 + 4H+ -f Ae 

Azotiţii sînt reduşi de hidrazină după reacţia: 

Nor + n 2 h^ = h 2 o + n 2 o + nh 3 

în mediu acid se produce un compus intermediar care prin rearanjare 
intramoleculară formează acid azothidric. Acesta poate reacţiona ulte¬ 
rior cu acidul azotos : 

HjN-NH 2 + HNOjj = H 2 N-N «= NOH + H 2 0 = HN 3 -f 2H 2 0 

hn 3 + hno 2 = n 2 + n 2 o -f h 2 o 

Hidrazina reduce sărurile de fier (III), cobalt (III), ceriu (IV), cupru 
(II) la stări inferioare şi sărurile de aur, mercur, argint şi platină la metal : 

4AgN0 3 + N 2 H 4 + 4NaOH = 4Ag -f 4NaN0 3 + 4H 2 0 4- N 2 

4CuO + H 2 N-XH 2 = 2Cu 2 0 -f 2H z O -f X 2 

în mediu amoniacal, hidrazina se foloseşte la argintarea sticlei. Reacţiile 
hidrazinei sînt puternic influenţate de mediul respectiv. De exemplu 
în mediu acid cu permanganatul de potasiu are loc reacţia : 

8 MnOf 25N 2 H£- + 19H+ = 20NH^- -f 15N 2 -f 32H,0 -+ SMn 2 + 

Hidrazina are acţiune oxidantă asupra unor substanţe puternic redu¬ 
cătoare reducîndu-se la amoniac. în acest mod se comportă faţă de zinc 
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şi staniu metalic, faţă de ionii Sn 2+ şi Ti 3+ . Ţinînd seama de prezenţa 
ionilor H + din apă, cn sărurile staniului (II) are loc reacţia : 

Sn 2 + = Sn‘+ -f 2 2 
2H+ + 2e + N 2 H 4 = 2NH 3 

Hidrazina anliidră dizolvă metalele alcaline colorîndu-se în albastru. 
Reacţia poate deveni explozivă cînd metalul este divizat. Culoarea dis¬ 
pare o dată eu formarea compusului de substituţie al hidrazinei: 

N 2 H 4 + Na = NaNjHg + 1;2H 2 sau 
N 2 H 4 + NaNH, = NaN 2 H 3 + NH 3 

Folosind etil-zincul sau amina de zinc Zn(NH 2 ) 2 în soluţie eterică se for¬ 
mează H 2 N—NZn. 

Se pare că hidrazina ar fi ionizabilă ca şi amoniacul, iar sărurile de 
liidraziniu se comportă ca acizi slabi: 

2N 2 H 4 n 2 h 3 - + n 2 ii 5 + 

Cu diclorura de tionil formează tionil-liidrazida: 


soci 2 + h 2 n-nh 2 - son-nh 2 + 2 ii ci 

iar cu anhidra sulfuroasă formează acidul hidrazinsulfinic: 

H0 2 S—Is’H—NH—SO.H. Cu trioxidul de sulf hidrazina formează acidul 
hidrazinsulfonic NH 2 - NHSO ;5 H, cu halogenurile de cianogen formează 
diaminoguanidina NH = C(NH—NH 2 ) 2 , cu fosgenul formează carba- 
zida CO(NH—NH 2 ) 2 . Cu cetonele se formează hidrazine asimetrice sau 
uzine simetrice : 


h 2 n-nh 2 


)C = N-NH 2 -f- h 2 o 

IV 


R \ /R R\ /R 

CO - H 2 N-NH, + OC^ )C = N-N = + 2H 2 0 

R' X R W X R 


Hidrazina se adiţionează la o serie de săruri formînd hidrazinaţi 
analogi amoniacaţilor. Numărul lor este limitat de acţiunea reducătoare 
a hidrazinei. Se cunosc în acest sens NiS0 4 -2N 2 H 4 , CoS0 4 *3NoH 4 , ZnS0 4 • 
•2N 2 H 4 , ZnCl 2 -2N 2 H 4 , CdCl 2 -2N 2 H 4 -H 2 0, NiS0 4 *3N 2 H 4 etc. Mulţi dintre 
aceşti compuşi de adiţie se comportă ca nişte complecşi, de exemplu : 
[Pt(N 2 H 4 ) 4 ]X 2 , [Pt(NH 3 ) 2 (N 2 H 4 ) 2 ]X 2 . în cazul zincului şi nichelului 
formează polimeri în care metalul este tetracoordinat (A . Ferrari, A. 
Braibanti, G. B i g 1 i a r d i — 1963) : 

\ .-N 2 h 4 .. .n 2 h 4 .. 

;.m:. \m; ',m:' 

''N 2 H 4 -' 'N 2 H/' 
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Prin barbotarea hidrogenului într-o soluţie de azotaţi ai metalelor 
Ni, Co, Mn, Zu, Cd, Hg în mediu alcoolic s-au putut prepara o serie de 
complecşi. Sarea de nichel [Ni(N 2 H 4 ) 2 -(N0 3 ) 2 ] este explozivă şi prefera¬ 
bilă fulminatulai de mercur şi azoturii de plumb. 

Hidrazina acceptă protoni sau radicali organici pozitivi transformîn- 
du-se în săruri de hidraziniu. Molecula de hidrazină are două perechi 
de electroni neparticipante şi fiecare constituie un centru bazic al mole¬ 
culei. Hidrazina reacţionează deci cu acizii producînd două serii de săruri 
care conţin ionii N 2 H 5 + şi N 2 H|‘. Cu un monoacid se formează săruri 
H 2 N—NH 3 X stabile şi XH 3 N—NH 3 X instabile. Electrometrie s-au 
putut pune în evidenţă echilibrele ( G . G i 1 b e r t — 1924) de mai jos 
cu predominarea primului în care este implicat ionul hidraziniu : 

-\yi, + m i=; (n,h s )+ 

N.H. + 2H+ <N 2 H„) s + 

Cu amoniac primul echilibru se deplasează spre stînga, captîndu-se ioni 
de hidrogen : 

(N S H S )+ + NHj (NH,)+ + N 2 H, 

în ipoteza unor hidracizi în reacţie cu apa ca N 2 H 5 OH şi N 2 H s (OH ) 2 
G . Schwarzenbach (1936) a determinat constantele de echilibru : 

N.H„ + H 2 Oi=?(N 2 H s )OHS= 5 (N a H s )+ + (HO)“ A-J = 8,5.190-’ şi K. = 8,9.IO -16 

Hidrazina este o bază mai slabă decît amoniacul chiar în ceea ce pri¬ 
veşte acceptarea primul proton. Sărurile de hidraziniu sînt uşor hidroli- 
zabile şi posedă o reacţie acidă. 

Din acid fluorhidric şi hidrazină, în mediu alcoolic, s-a obţinut di- 
fluorura de hidraziniu N 2 H 4 F 2 . Monoclorura de hidraziniu N 2 H 5 C1 rezultă 
prin disocierea la 140 — 160°C a diclorurii de hidraziniu care se obţine 
din clor şi monohidratul hidrazinei sau prin dublu schimb din sulfatul 
de hidraziniu şi clorura de bariu : 

3(N,II 4 .H 2 0)-I- 2C1 2 = 3H.0 + N 2 + 2(N,H,)C1 2 

Monoclorura de hidraziniu N 2 H 5 C1 se topeşte la 89°C, este uşor solubilă 
în apă şi formează numeroase cloruri duble bine cristalizate: 
ZnCl 2 -2N 2 H 5 C1, HgCl 2 -2N 2 H 5 C1, (PtCl 5 )(N 2 H 5 ) 2 . Diclorura de hidraziniu 
constă din cristale octaedrice regulate de densitate 1,42. Soluţiile sînt 
puternic acide, ceea ce arată, ca şi determinările crioscopice şi conduc- 
tometrice, că disocierea în monoclorură de hidraziniu şi acid clorhidric 
este totală in apă. Termic se descompune la sec conform reacţiei: 

140°C 

2N 2 H 6 C1 2 2NH 4 C1 + 2HC1 + N 2 + H 2 

Soluţiile lor sînt acide. Se mai cunosc N 2 H-,Br, N 2 H 5 I, 21 ^ 21151 . N 2 H 4 şi 
N 2 H 6 I 2 . Sulfatul acid de hidraziniu (N 2 H 5 )HS0 4 constă din cristale rom- 
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boedrice eu densitatea 1,378. Carbonatul de bariu reacţionează cu sulfa¬ 
tul acid de hidraziniu transformîndu-1 în sulfat neutru de hidraziniu : 

2(N 2 H 6 )HS0 4 + BaC0 3 = (N 2 H 6 ) 2 S0 4 + BaS0 4 + C0 2 + H 2 0 

Sulfatul neutru de hidraziniu formează un hidrat (K,H 5 ) 2 S0 4 -HA) şi 
multe săruri duble LiS0 4 •(îs 2 H 5 ) 2 S0 4 , MgS0 4 •(îf 2 H 6 ) ! ,S0 4 -4H 2 0 etc" 
Azotatul de hidraziniu (N 2 H 5 )N0 3 se prepară neutralizînd hidrazina 
eu acid azotic sau prin dublu schimb din azotatul de bariu şi sulfat de 
hidraziniu. Se topeşte la 69°C, se descompune pe la 200°C şi explodează 
la peste 300°C : 


4N 2 H 5 N0 3 = 5N 2 + 2NO + 10H 2 O 

Se cunosc şi alte săruri de hidraziniu : azoturi, fosfaţi, carbonaţi, eia- 
naţi etc. 

Proprietăţi fiziologice. Hidrazina şi hidratul său 
sînt lichide corosive. Au acţiune toxică asupra plantelor, ciupercilor 
şi infuzorilor. In anumite doze, injecţii subcutanate provoacă moartea. 
Sărurile sînt periculoase. Atacă sistemul nervos central, inima, intestinele, 
ficatul, rinichii. Ca antidot se administrează piruvat de sodiu. 

Recunoaştere şi determinare. Sărurile de hidraziniu 
precipită, cu adelhida benzoică în mediu tamponat cu acetat de sodiu, 
benzilazina C 6 H 5 CH = N—N = CHC 6 H 5 , un precipitat floconos galben. 
Cu dimetilaminobenzaldehida formează o azină roşie-oranj solubilă 
în acizi minerali. Metoda se pretează la o determinare clorometrică 
(M.Pesez şi A. Petit — 1947). în mediu alcalin este oxidată de azo- 
titul de etil la acid azothidric, care dă o coloraţie roşie cu sărurile de fier 
(III), coloraţie distrusă de acidul clorhidric. 

Hidrazina se poate determina prin titrare în mediu acid cu permanga- 
nat (metoda este periculoasă). Se poate măsura azotul degajat la redu¬ 
cerea sărurilor de cupru (II) în soluţie amoniacală sau se poate titra 
iodul eliberat de hidrazina din iodaţi etc. Hidrazina poate fi redusă cu 
sulfat de fier (II) la amoniac, care se dozează (T . Suzuki şi 
K. Yamaguchi — 1951). 

întrebuinţări. In timpul războiului, hidrazina a fost uti¬ 
lizată drept combustibil în organele propulsoare ale unor arme. Utilizarea 
sa drept combustibil în rachete suscită un mare interes. Asociată cu un 
oxidant ca apa oxigenată dioxidul de azot constituie un propergol. Se 
utilizează pentru obţinerea de polimeri, pentru prepararea hidrazidei 
izonicotinice, medicament antitubereulos. Hidrazinoftalazina reduce ten¬ 
siunea arterială. Este utilizată în fabricarea unor plastice spongioase 
(B.A. Hunter şi D.L. S c h o n e — 1952). 

Mtrozamina ON —NH 2 . R . Schwartz şi H. Giese(1934— 
1935) au descoperit nitrozamina în reacţia dintre anhidrida azotoasă 
şi amoniac, dizolvate în aer lichid : 

n 2 o 3 + 2NH 3 = on-nh 2 + nh 4 no 2 
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Anhidrida azotoasă poate fi înlocuită cu sulfat acid, perclorat sau clorură 
de nitrozil. Nitrozamina se mai obţine în reacţia: 

4NO + 2KNH 2 = 20N-NH, + (NOK) 2 

Nu este stabilă decît în soluţiile de amoniac lichid. La concentrare se 
descompune după reacţia : 

20N—nh 2 = n 2 + nh 4 no 2 

Nitramina (sau nitramida). 0 2 N —NH 2 . Nitramina se prepară sapo- 
nificînd în mediu alcoolic nitrouretanul la 0°C şi descompunînd sarea de 
potasiu cu acid sulfuric şi gheaţă adăugate în porţiuni (Inorganic Syntheses 
— 1939). Au loc reacţiile: 

.NH-NO., /NH-NO., /NH-N0 2 

CO( ‘->CO( ‘-»CO< -»C0 2 + H 2 N-NC 2 

x OC 2 H 5 X OK x OH 

Nitramina este izomerul acidului liipoazotos. Constă din cristale strălu¬ 
citoare incolore. Se topeşte la 72°C, este uşor solubilă în apă, alcool, eter 
şi insolubilă în eter de petrol. Soluţia este slab acidă cu o constantă de 
disociere probabilă K = 2,55 *10 -7 la 15°C. Este deci un monoacid slab. 
Este un compus instabil chiar în soluţie: 

h 2 n-no 2 = n 2 o + h 2 o 

Nu feste explozivă. J.Thiele (1890, 1897) a considerat-o un pseu- 

OH 

doacid, adică o imidă a acidului azotic HN = N; » iar A . Ha n - 

x O 

tsch (1896—1897) a considerat-o izomerul tis al acidului hipoazotos : 
HO-N HO-N 

II II 

HO-N şi N-OH 

nitramina acidul hipoazotos 

Nitrohidroxilamina CLN—NHOH. Se cunosc săruri de tipul M 2 N 2 0 3 
(unde M = Na, K, Pb, Ce, Cd, Hg, Ag, alcalino-pămintoase). Sarea de 
sodiu se obţine din etilat de sodiu cu clorură de hidroxilaminiu în soluţie 
alcoolică, la care se adaugă azotatul de etil după separarea clorurii de 
sodiu. La răcire precipită sarea de sodiu. în acest proces, nitrohidroxi¬ 
lamina se formează conform reacţiei: 

NO s R + NHjOH = NOjNHOH + ROH 

Acidul cît şi sărurile se descompun imediat cu degajare de oxid de azot 
şi oxid de diazot. 

Sărurile metalelor alcalino-pămintoase, de plumb, cadmiu, argint, 
mercur se precipită din soluţia sărurilor metalelor alcaline. Soluţiile acidului şi 



644 


GRUPA A V-a PRINCIPALA 


ale sărurilor sînt puternic reducătoare. S-au propus multe tipuri de formule 
pentru nitrohidroxilamină : 

/N-OH o h o 

o( | > ^N-N( » /N-N-OH 

X N-OH O * X OH HO X 

Acidul nifrozoliidroxilamm-sulfonic OX X(QH)S0 3 H. Se cunoaşte 
sub formă de săruri puţin stabile. Se obţine trecînd oxidul de azot prin 
soluţii alcaline de sulfiţi. Se cunosc sărurile metalelor alcaline şi de amoniu 
precum şi o serie de săruri duble. Sarea de potasiu este mai stabilă. 

Pe baza reacţiei: 

Na 2 N 2 0 2 S0 3 + 3NH 3 = H 2 N-S0 3 -NH 4 + N 2 0 + NaOH + NaNII, 

Goehring şi Otto (1955) îi atribuie formula :H—O—N=N—O—H. 

I 

S0 3 

S-a efectuat şi un studiu de raze X (E. G. C o x , G . A . J e f f r e y 
şi H. P. Stadler 1949). 

Acidul azothidric. Cele trei combinaţii studiate amoniacul, hidrazina 
şi hidroxilamina au în soluţie un caracter bazic. Un alt compus, mai bo¬ 
gat în azot HN 3 are dimpotrivă un caracter acid. Soluţia sa se numeşte 
acid azothidric, iar produsul anhidru se numeşte azotură de hidrogen. 

G r i e s s (1865) a preparat derivatul fenilat al acidului azothidric 
N 3 C 6 H 5 . Acidul a fost obţinut de T h . C u r t i u s în anul 1890. 
A. Sabanejeff (1899) şiS. Tanatar (1902) au dat metode pentru 
prepararea sa. 

Preparare. Acidul azothidric se poate prepara tratînd hidrazina cu 
acid azotos, triclorură de azot sau clorură de nitrozil: 

h 2 n-nh 2 + hno 2 = hn 3 + 2H 2 0 

H 2 N-NH 2 + NC! 3 = 3HC1 + HN 3 
H 2 N-NH 2 -f NOCI = IIC1 + II 2 0 + HN 3 

în industrie se aplică procedeul Easchig care se pretează la un proces 
continuu şi utilizează hidrazina preparată din amoniac şi hipoclorit de 
sodiu în prezenţa gelatinei. La aceasta se adaugă o soluţie concentrată 
de hidroxid de sodiu în alcool. în prezenţa azotitului de etil are loc reac¬ 
ţia : 

N 2 H 4 + C 2 H 5 N0 2 + NaOH = NaN 3 + 211,0 + C,H 6 OH 

A . A n g e 1 i (1918) a preparat sarea de argint prin acţiunea azotitului 
de argint asupra sulfatului acid de hidraziniu : 


(N 2 H 5 )HS0 4 + AgN0 2 = AgN 3 + 2H a O + H 2 S0 4 



încălzind la 80°C soluţii sulfurice diluate echimoleculare de hidrazină 
şi hidroxilamină cu un permanganat, cromat, brom, dioxid de plumb, 
apă oxigenată, S . Tanatar (1902) a obţinut acid azothidric : 

ii 2 n-nh 2 + nh 2 oh + o 2 = HN 3 -f 3H 2 0 

Sulfatul de hidraziniu a fost oxidat la acid azothidric cu apă oxigenată,, 
vanadat de amoniu, clorat de potasiu, perclorat de potasiu şi peroxidi- 
sulfat de potasiu, toate în soluţie sulfurică ( A . W. Browne şi 
F.F. Shetterley — 1909). Procedeul cel mai simplu pentru pre¬ 
pararea acidului azothidric constă în realizarea reacţiei dintre oxidul 
de diazot şi amidura de sodiu topită (randament 90%): 

190'C 

N 2 0 « NaNH a =- II 2 0 { NaX, 

NaN, r H 2 0 = IINj -} NaOH 

Se poate adăuga încetul cu încetul azotat de sodiu în amidură de sodiu 
la 175°C (randament 65,7%) cînd se obţine azida de sodiu : 

3NaNH 2 -f NaN0 3 = 3NaOH + NaN 3 + Nif 3 

Acidul liber se obţine din soluţiile acidului sau din azidele respective 
acidulate cu acid sulfuric prin distilare şi uscare pe diclorură de calciu. 
Acidul anhidru se poate obţine tratînd sarea de potasiu cu acid sulfuric 
65%, încălzind pe baie de apă şi îndepărtînd vaporii de acid azothidric 
cu un curent de aer lipsit de dioxid de carbon. Vaporii se deshidratează 
pe diclorură de calciu şi se condensează într-un condensator cu aer lichid. 

Proprietăţi fizice. Acidul azothidric prezintă pericol de explozie din 
motive imprevizibile. Contactul cu pulberile este periculos : 

2HN S = 3N 2 + JI 2 Ml = 2.62 kcal 

Acidul azothidric lichid şi anhidru este incolor, se solidifică la — 80°C 
şi fierbe la 37°C sub presiune de 760 mmHg. Are un miros neplăcut şi 
este solubil în apă în orice proporţie. Soluţiile apoase se pot conserva 
timp nelimitat. Catalizatorii (negru de platină) îl descompun. Densitatea 
sa nu indică o asociere. 

Acidul azothidric dizolvă multe săruri, mai ales azoturi, formînd 
soluţii conductibile, ceea ce indică o constantă dielectrică mare. O hîrtie 
de turnesol care a virat în roşu în contact cu acidul, devine din nou al¬ 
bastră în cîteva minute, datorită formării amoniacului : 

3HN 3 + HoO = NH 4 OH + 4N 2 A H = 198 kcal 

E.C. Franklin (1935) l-a considerat un derivat al acidului 
azotic prin nitrilare şi imidare : 
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Apoi a fost considerat ca o hidrazidă a acidului azotos : 



N = NH 


sau ca o imidă a acidului hipoazotos care a fost formulată liniar sau ciclic, 
după formele oxidului de diazot X 2 0, privit ca anhidrida acidului respectiv : 
NOH N x 


/ 

N = N( 


>N = X = NH 


în sprijinul formulei cliclice s-a admis reacţia oxidului de diazot asupra 
hidrazinei sau următoarele reacţii: 


/WU 

-N( = H,0 + C 6 H 5 -N: 

X NH, 


\ 11 

X N 


- NH. = 3HBr 


Astăzi majoritatea acestor consideraţii sînt perimate. Pentru o structură 
liniară pledează caracterul său oxidant analog acidului azotic, spectrele 
de vibraţie, difracţia de raze X sau de electroni, spectrul Eaman şi cal¬ 
culele teoretice. Se consideră că acidul sau combinaţiile sale organice au 
o structură liniară asimetrică şi neionică: 


îmi N w N - _ ,^-N — N 

în privinţa anionului N 3 _ se admite fie o structură simetrică 
N—~ N, fie mai rar una asimetrică (M. Bassi6re 

-1937). 

Din spectrul în infraroşu, C . R . B a i 1 e y şi 8.0. Garson 
(1940) şi din spectrul de vibraţie, Sheinker şi I.K. Syrkin 
(1940) au dedus o structură liniară a ionului X 3 “. 

Teoria orbitalilor moleculari găseşte o structură disimetrică cu dis¬ 
tanţe de la 1,24 şi 1,12 Â (K . S i n g h — 1954). în ipoteza unei structuri 
simetrice, repartiţia electronilor în ion ar fi: 

(N = N -» N)~«— (N = N < - N)“ sau (:N: :N: :N:)“ 

în ipoteza unei structuri asimetrice se pot scrie formulele : 
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A. Bonnemay şi R . Daudel (1950) admit că structura sime¬ 
trică găsită în azidele de sodiu şi potasiu N- ' 15A • N-H 5 - N este în 
acord cu rezonanţa între trei structuri: 

__ + .. .. + __ 

(:N = N = N:)“ ; (:N-N=N:)~ ; (:N = N~*5 : ) 

în azidele organice se pune în evidenţă o structură asimetrică. 

Proprietăţi chimice. In soluţia apoasă este un acid slab, comparabil cu 
acidul acetic : 


HN 3 H+ + Ns pK = 4,7 

El deplasează deci acizii carbonic, borie, cianhidrie şi este deplasat uşor 
de acizii tari. 

Fiind un compus endoterm, acidul azothidric este un exploziv. O 
picătură care explodează, prin şoc sau încălzire, pulverizează vasul. Explo¬ 
dează şi în starea gazoasă la ridicarea temperaturii. Acidul azothidric 
se descompune fotochimic cu lumină de lungime de undă X — 2200 A. 
Descompunerea termică neexplozivă începe la 250°C şi este o reacţie 
eterogenă iniţiată pe perete, care în ansamblu este de ordinul întîi. Au 
loc probabil transformările : 

N 3 H = NH -f N 2 NH + N 3 H = 2N 2 + H 2 

NU + n 3 h = N 2 H 2 -f n 2 n 2 h 2 + n 3 h = NH 3 + 2N 2 

Prima reacţie are loc pe perete, iniţiază lanţul şi este cea mai lentă, deci 
determină ordinul. 

Acidul azothidric poate avea acţiune oxidantă, cînd captează hidro¬ 
gen şi se transformă în hidrazină, sau poate avea acţiune reducătore cînd 
cedează hidrogen şi trece în azot. în soluţie benzenică, în autoclavă, se 
disproporţionează : 


4HN 3 = NH 4 X 3 + 4N 2 

Cu o soluţie de acid clorhidric are loc reacţia : 

HCl -f 3HN 3 = NH 4 C1 + 4N 2 

Cu acidul sulfuric 100 % se obţine sulfat acid de hidraziniu(N 2 H 6 )(HS0 4 ) 2 
şi cu acid sulfuric concentrat sulfatul normal (N 2 H 6 )S0 4 . Acidul azothidric 
reacţionează cu acidul azotos conform reacţiei: 

hn 3 + hno 2 = n 2 + h 2 o + n 2 o 

în contact cu negrul de platină, la temperatura ordinară, la fierbere sau 
cu un acid diluat neoxidabil se disproporţionează conform reacţiei: 


3HN 3 = nh 3 -f 4N 2 
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Acidul azothidric acţionează oxidant asupra hidracizilor şi hidrogenului 
sulfurat: 

HN 3 + 3HX = NH 4 X + N 2 + X 2 
HN 3 + H 2 S = N 2 + S -f NH 3 

Acidul azothidric dizolvă fierul, zincul, cadmiul, cuprul divizat, aluminiul 
formînd azide şi chiar aurul şi argintul. Hidrogenul format reduce acidul 
după cum urmează: 

nH • + M = M"+ + ni l 2H = H 2 
HN, -f H, = N s + NH, HN, + 3H 2 = NH, + H,N-NH 2 
Sînt oxidaţi de asemenea sulfiţii, ditioniţii, sărurile de crom (II), de 
titan (III), de staniu (II), oxidul de cupru (I), hidroxidul de fier (II), 
sărurile de fier (II), amalgamul de sodiu şi de zinc. Ar fi fost normal 
să se obţină la reducere molecula N 3 —N 3 . Toate încercările au eşuat. în 
procesele de reducere se degajă azot şi apă. Este oxidat în mod cantitativ 
de dioxidul de mangan în mediu alcalin, de permanganatul de potasiu 
în mediu acid, de azotatul şi sulfatul de ceriu (IV) în mediu amoniacul. 

Iodul este redus de azide în prezenţa sulfurilor, ditioniţilor, tiosul- 
faţilor ş i politionaţilor care catalizează reacţia : 

2Ns + I 2 = 21- + 3N, 

Sărurile ceriului (IV) sînt reduse, acidul azothidric oxidîndu-se la azot : 

2Ce(S0 4 ) 2 + 2N 3 H = Ce 2 (S0 4 ) 3 + H 2 S0 4 + 3N 2 
Cu acidul hipocloros se formează clorazida : 

HN, + HOGI = H 2 0 + GIN, 

Acidul azothidric poate fi privit ca un acid amononitric. în acest sens 
acţionează oxidant ca şi acesta. De pildă, în reacţiile următoare se produc 
compuşi de oxidare identici, fie că reacţia se execută cu acid azothidric, 
fie cu acid azotic : 

Mg + 3HN, = Mg(N,), + N a + NH 3 
PI + 2HN, + 4HCI - PIC1 4 + 2N 2 + 3NH 3 

Acidul azothidric formează săruri în care grupa N 3 - are rolul unui 
lialogen. 

Azidele metalelor alcalino-pămîntoase fiind solubile se obţin neutra- 
lizînd acidul. 

Un număr de azide sînt foarte liidrolizabile, de aceea s-au obţinut 
în mediu anhidru ca şi azidele nemetalelor. Cele neutre sau bazice greu 
solubile se obţin prin dublul schimb între azida de sodiu şi un sulfat sau 
azotat solubil. Cele solubile se obţin din azida de bariu şi sulfatul metalului, 
evaporînd lichidul filtrat. Se pot utiliza şi alte reacţii: 

Zn(NH 2 ) 2 + 2N 2 0 = 2H a O + Zn(N 3 ) 2 
(N 2 H 5 )HS0 4 + AgN0 2 = AgN 3 + 2H 2 Q + Il 2 SO, 
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Se mai prepară prin acţiunea acidului asupra metalelor, oxizilor, 
hidroxizilor sau earbonaţilor, diutr-un perclorat solubil şi azidă de potasiu. 

Azida de sodiu cristalizează concentrînd soluţia sa. Uscată poate fi 
păstrată timp nelimitat ca şi celelalte azide ale metalelor alcaline şi alca- 
lino-pămîntoase. Sărurile de litiu, rubidiu, calciu sînt delicvescente, de 
amoniu şi mercur monovalent sînt sublimabile, de argint, plumb, taliu 
şi mercur monovalent sînt insolubile în apă. Unele dintre ele formează hi- 
ilraţi LiN, -H 2 0, Ba(ÎJ 3 ) 2 -H s O etc. 

Azidcle sînt explozive. Azidele metalelor alcaline se descompun 
la încălzire în vid formînd azot şi metalul care distilă (pericol de explozie): 

NaN 3 = Na + 3/2 N 2 

Azidele metalelor alcalino-pămîntoase se descompun cu incadescenţă 
dînd un amestec de metal şi azotură : 


Ba(N 3 ) 2 = 3N 2 + Ba 3Ba + N 2 = Ba 3 N 2 


Azidele metalelor grele explodează prin şoc. Azida de plumb insolubilă 
se ut ilizeză pentru amorsarea reacţiei. Se prepară prin dublă descompunere : 

Pb(N0 3 ) 2 + 2NaN 3 = 2NaNO a + Pb(N 3 ) 2 

Azidele de argint, cupru (1), cadmiu şi mercur se comportă asemănător 
azidei de plumb. Este interesant de remarcat că formula simplă a azidei 
de amoniu îfH 4 N 3 este HH. Aceasta este foarte instabilă. 

Ionul azidă se aseamănă cu ionii halogenilor. Similară este insolubi¬ 
litatea azidelor de argint, plumb şi mercur (I). Radicalul azidă are pro¬ 
prietăţi intermediare între clor şi brom. S-a încercat descărcarea grupei 
ca (N 3 ) 2 fără rezultat. Separe însă că produsul primar anodic este acesta. 

Zincul, staniul, pămînturile rare, metalele trivalente ale familiei 
fierului formează săruri bazice N 3 M(II)OH sau N 3 M(III)(OH) 2 . Se cunosc 
chiar o serie de complecşi în care ionul azidă funcţionează ca ligand : 
K 2 [Pt(îr 3 ) 6 ], Na 3 [Cr(îf 3 ) 6 ], Na 2 [Sn(H 3 ) e ] [Co(NH 3 ) 6 ] (N 3 ) 3 , [Co en 2 
(N 3 ) 2 ]N 3 , Li [B(N 3 ) 4 ] etc. (en fiind etilendiamină). (E . Wiberg 
şi H . Michaud — 1955). Sarea de fier Fe(N 3 ) 3 e roşie închis. 
Fiind slab conductibilă este fără îndoială un autocomplex Fe[Fe(N 3 ) 6 ]. 

Azidele se utilizează la prepararea azotului pur, a metalelor de mare 
puritate. Prin descompunerea azidelor metalelor alcaline sau alcalino- 
pămîntoase în atmosferă de hidrogen se obţin hidruri (Na, Ba). 

Dintre azidele nemetalice, solubile în dizolvanţi organici, instabile 
şi hidrolizabile, analog clorurilor, se citează: azida cianurică C 3 N 3 (N 3 ) 3 , 
azida de siliciu Si(N 3 ) 4 , de bor B(N 3 ) 3 . Ultima rezultă din reacţia dibo- 
ranului cu acid azothidric la — 180°C în eter. După evaporarea eterului 
se separă azida cristalină. în eter congelat amestecat cu eter-dioxan, 
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A1(CH,)„ Mg(CH,)„ Be(CH 3 ) 2 , Ga(CH 3 ) 3 , GaH 3 reacţionează cu acidul 
azothidric şi rezultă : CH 3 A1(N 3 ) 2 , Mg(N 3 ) 2 , Be(N 3 ) 2 , Ga(N 3 ) 3 . 

Azidele nemetalelor, în special ale halogenilor sînt hidrolizabile şi 
explozive. Halogenul are un caracter electropozitiv cum rezultă din reacţia : 

alcalii 

N 3 X + H 2 O^Zf HN 3 -fXOH 

acizi 

Fluorazida N 3 F a fost obţinută de J.F. Haller (1942) din fluor 
şi acid azothidric : 

4HN 3 + 2F 2 = NII 4 F + N 2 + 3N a F 

Este un gaz galben-verzui care se lichefiază la —82°C şi se solidifică la 
—154°C. La încălzire explodează şi se descompune: 

2N 3 F-> 2NF + 2N 2 -> N 2 F 2 

Olorazida N 3 C1 obţinută tratînd cu acid boric sau acetic amestecul de 
azidă şi hipoclorit este un gaz galben, solubil în apă exploziv la încălzire : 

CIO- + 2CH 3 COOH + Nz = N 8 C1 + H 2 0 + 2CH 3 COO- 

Bromazida N 3 Br ( D . A . Spencer — 1925) preparată prin acţiunea 
bromului diluat cu azot sau dizolvat în eter asupra azidei de sodiu sau 
argint, este un lichid roşu-oranj, care se solidică la — 45°C. Hidrolizează 
cu apa şi explodează atît în stare pură cît şi în soluţie. 

lodazida N 3 I, preparată analog bromurii, constă din cristale incolore, 
hidrolizabile şi explozive. Amoniacatul său 3f 3 I-2NH 3 este şi el un explo¬ 
ziv (R. Audubert şi R. Ralea — 1939). Se cunoaşte dician- 
diazida (CNN 3 ) 2 , diazida de sulfuril S0 2 (N 3 ) 2 , diazida de carbonil CO(N 3 ) 2 , 
acidul azidosulfonic N 3 —S0 3 H etc. S-a preparat acidul triazosulfonic 
şi săruri ale sale. Cristalele N 3 S0 3 K explodează şi hidrolizează : 

h 2 n-nh 2 + so 3 = h 2 n-nhso 3 h 
H 2 N-NHS0 3 H + KN0 2 = 2H,0 + N 3 S0 3 I< 

N 3 S0 3 K + H 2 0 = HN 3 + KHS0 4 

Tratînd o azidă alcalină în soluţie apoasă cu disulfură de carbon caldă 
se obţin săruri ale acidului triazoditiocarbonic : 

N 3 M + CS 2 = N 3 -CS —S-M 

Acidul se obţine tratînd lichidul concentrat în vid cu cantitatea echi¬ 
valentă de acid clorhidric şi extrăgînd cu un dizolvant organic care apoi 
se evaporă. Acidul care constă din cristale monoclinice incolore explodează 
uşor : 


N 3 CS-SH = N 2 + S + N = C-S-H 
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Proprietăţi fiziologice. în afară de caracterul său exploziv, acidul 
azothidric în stare de vapori are un miros neplăcut, care are asupra mu¬ 
coaselor o acţiune iritantă ca şi acidul fluorhidric. Produce nebunie, 
dureri de cap şi inflamarea mucoaselor. Este o otravă a protoplasmei. 
în aer, în concentraţie de 0,3—3,9 p.p.m. produce dureri de cap, scăderea 
presiunii sanguine. Doza de injecţie mortală este 20 mg/kg animal. Atît 
acidul cit şi sărurile sale paralizează sistemul vaso-motor, inima, plămînii 
şi produce hemoragii interne. Acidul şi în măsură mai mică sărurile, pro¬ 
duc arsuri. 

Recunoaştere şi determinare. Ionul N 3 provoacă, prin hidroliză, o 
culoare roşie cu sărurile de fier (III). La cald precipită oxidul hidratat 
(sensibilitate 10~ 5 g/l). Culoarea dispare la acidulare, spre deosebire de 
culoarea sulfocianurilor. Se poate doza precipitîndu-1 ca sare de argint. 
Aceasta se poate transforma în clorură care apoi se cîntăreşte. Se poate 
utiliza reacţia cu iodul catalizată de sulfuri, tiosulfaţi, politionaţi, sulf ură 
de carbon ( E . M e t z — 1928): 

2MN 3 + I 2 = 3N a + 2MI 

Prin acţiunea unei sări de ceriu (IV) asupra unei azide se degajă azot 
care se poate capta şi măsura. 

întrebuinţări. Se utilizează unele săruri pentru caracterul lor exploziv, 
sau pentru prepararea azotului pur, a unor metale pure şi a unor hidruri. 


COMBINAŢII OXIGENATE ALE AZOTULUI 

Azotul formează cinci oxizi : N,0, NO, N 2 0 3 , N0 2 sau N 2 0 4 , N 2 O s . 
La aceştia se mai adaugă speciile N 3 0 4 şi N0 3 care sînt mai puţin studiate. 
Ei au un caracter neutru sau acid mai mult sau mai puţin accentuat şi 
corespund unor acizi, însă nu formează toţi cu apa acizi. Acizii sînt adesea 
instabili. Sărurile acestor acizi sînt mai uşor de izolat. O privire de ansam¬ 
blu asupra oxizilor şi acizilor este prezentată în tabelul 90. Numiri ca 
dioxid de azot pentru NO, peroxid de azot pentru N 2 0, sînt total incorecte. 
Pentaoxidul de diazot N 2 O s este anhidrida acidului azotic, N 2 0 3 anhi¬ 
drida acidului azotos, iar NO a este o anhidridă mixtă a acidului azotic 
şi azotos. Trioxidul do azot NO s ar fi o anhidridă peroxoazotică, iar oxidul 
N 2 0 poate fi privit numai formal ca anhidrida acidului hipoazotos. Majori¬ 
tatea oxizilor pot fi priviţi ca produşi de condensare a unor acizi cu eli¬ 
minare de apă : 

2NOOH = NO-O-NO + H a O sau N 2 0 3 

2N0 2 0H = N0 2 -0-N0 2 + H 2 0 sau N 3 0 6 

NOOH + N0 2 0H = N0-0-N0 2 + H 2 0 sau N 2 0 4 

Oxizii inferiori ca NO, N 2 0 3 , N0 2 sau N 2 0 4 se obţin simultan la reducerea 
acidului azotic. Se poate trece de la oxizii inferiori la oxizii superiori 
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Tabelul DO. 

Oxizii si acizii azotului 


Gradul de 
oxidare 

Oxizii 

Acidul 

Sărurile 

_ 

+ 1 

!n 2 0 hemioxid de azot (oxid 
azotos, nitros, protoxid 
i de azot, oxid de diazot) 

H 2 N 2 0 2 acid dioxodinitric Na 2 N 2 0 2 , NaHN 2 O a hipo- 
(I), acid hipoazotos azotiţi 



HNO acid monooxoazotic 
(I), acid nitroxilic 

|NaNO 

' (nitroxilaţi) 

t2 

NO monooxid de azot (oxid 
nitric, azotic) 

? 

iNa 2 N0 2 nitroxilaţi sau hi- 
dronitriţi Na 2 N 2 0 3 
hiponitraţi 

+3 

N 2 0 3 sesquioxid de azot, IIN0 2 acid dioxonitric (III) 
anhidridă azotoasă sau acid azotos sau nitros 
nitroasă. trioxid de diazot 

NaN0 2 nitriţi (meta) 

1 Na 3 N0 3 ortonitriţi NOX 
derivaţi de nitrozil 

+ 4 

NO»->N 2 0 4 ' 7 ' dioxid de azot 

2 4^ 



+ 5 j 

N 2 0 5 hemipentaoxid de a- 
azot (anhidridă azotică, 
nitrică pentaoxid de 
diazot) 

HN0 3 acid trioxonitric (V) 
acid nitric, azotic HNO.,0 
acid peroxonitros 

NaN0 3 azotaţi (meta) 
Na 3 N0 4 ortoazotaţi 

N0 2 X derivaţi de nitril 
N0 3 X derivaţi oxinitrilic 
NaN0 2 0 peroxonitriţi 


+ 6 

(NOg) şi (N 2 0 6 ) trioxid de (HN0 4 ) acid peroxonitric NaN0 4 
azot) peroxonitraţi 

+ 7 

prin acţiunea ozonului. Reducerea acidului azotic se poate face cu anhidridă 
arsenoasă sticloasă. Toţi oxizii azotului sînt endotermi. 

Este posibil ca la temperaturi înalte să se realizeze sinteza celui mai 
endoterm oxid (NO) şi apoi prin oxidarea acestuia la dioxid de azot să se 
poată obţine acid azotic. Invers, prin reducerea acestuia se pot obţine 
toţi ceilalţi compuşi ai azotului. Se poate trece de la un grad de oxidare 
la altul, cu excepţia oxidului de diazot, care o dată format nu se mai 
oxidează direct. 

Oxidul de azot NO şi dioxidul de azot NO a posedă un număr impar 
de electroni de legătură. Ei sînt veritabili radicali liberi paramagnetici 
care pot pierde electronii lor impari pentru a se transforma în ioni NO + şi 
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NO^ de la care se cunosc numeroase săruri. Dimerul N 2 0 4 lichid este un 
dizolvant ionizat şi ionizant care se poate scrie (N0 2 + ) (NO^). 

Dintre acizii oxigenaţi ai azotului au fost izolaţi în stare pură numai 
acidul hipoazotos H 2 N 2 0 2 care este instabil şi acidul azotic HN0 3 . Sub 
formă de săruri se cunosc acidul azotos şi nitroxilic H 2 N0 2 . Se cunoaşte 
acidul peroxoazotic şi probabil există şi acidul peroxoazotos, ambii foarte 
instabili. 

Oxidul de diazot (protoxidul de azot) N 2 0. A fost preparat de 
J. P r i e s 11 e y (1774) reducînd oxidul de azot NO cu fier sau sulfuri ale 
metalelor alcaline. Deiman şi colaboratorii săi (1806) l-au obţinut 
prin descompunerea azotatului de amoniu. H. D a v y (1800) l-a preparat 
după metoda descoperită de C. L. Berthollet (1785), i-a stabilit 
compoziţia şi i-a studiat acţiunea fiziologică. Tîrziu s-a descoperit că 
există urme în atmosferă (J. H. S h a w, G. B. B. M. Sutherland 
şi T. W. Wormel 1-1949). El s-ar forma în atmosferă pe baza urmă¬ 
toarelor reacţii, în care M este o moleculă ce participă la un şoc triplu 
(Bates-1954) : 

0 2 + hv = 20 O + N 2 + M = N a O + M 0 3 + N 2 = N 2 0 + 0 2 

Preparare. Metodele de preparare pot fi grupate în două clase : 
reducerea sau oxidarea compuşilor ce conţin azot în trepte superioare, 
respectiv inferioare şi eliminarea apei din unul din cei cîţiva compuşi de 
tipul N 2 0.wH 2 0. 

Prin descompunerea lentă a azotatului de amoniu la 260—280°C 
în prezenţa silicei, sticlei, pietrei ponce (care regularizează şi catalizează 
reacţia) pe lîngă puţin azot şi acid azotic se obţine oxid de diazot : 

nh 4 no 3 = N,0 + 2H 2 0 

J. T. Kummer (1947), A. A. B o t h n e r-B y şi L. Fried- 
mann (1952) au studiat mecanismul de piroliză a azotatului de amoniu 
cu izotopi radioactivi. Pentru a obţine un gaz pur se trece amestecul 
gazos prin soluţia unei sări de fier (II) care reţine oxidul de azot NO. Ionii 
de clor catalizează descompunerea azotatului de amoniu la azot (C. J. 
C o 1 v i n, P. W. Fearmow, A. G. Keenan (1965). Se poate 
utiliza un cuplu de săruri care prin conversie să formeze azotat de amoniu : 


2N T aN0 3 + (NH 4 ) 2 S0 4 = 2NH 4 N0 3 -f Na 2 S() 4 

P. Baumgarten (1938) îl obţine din acidul sulfamic pe care, după 
degazare, îl tratează cu acid azotic 73% : 

nh 2 so 3 h + hno 3 = h 2 so 4 + h 2 o + n 2 o 

Alte metode de formare se referă la reducerea oxizilor, azotaţilor, acidului 
azotos, acidului azotic sau a azotaţilor. De exemplu, acidul azotos sau 
azotiţii sînt reduşi de dioxidul de sulf, amalgamul de sodiu, clorura de 
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staniu (II) şi cuprul metalic. Acidul azotic şi azotaţii sînt reduşi de acid 
formic, dioxid de sulf, clorură de staniu (II) zinc, staniu, fier, cupru; 

2KN0 3 + 6HC0 2 H = 4C0 2 + N 2 0 + 5H 2 0 + 2HC0 2 K 
2HNO s + 4SnCl 2 + 8HC1 = 4SnCl, + 5H 2 0 + N 2 0 

Produşii de reducere ai acidului azotic variază cu concentraţia acidului 
şi temperatura. Faza gazoasă este constituită de N 2 0, 1\0, H 2 0 3 , N0 2 şi 
chiar azot. Eeducînd acidul azotic diluat (15 la 16°Be) răcit la 0°C cu zinc 
în granule se obţine oxid de diazot. 

Oxidul de diazot poate fi obţinut şi prin descompunerea acidului 
hipoazotos. Prin încălzirea soluţiei de azotit de hidroxilaminiu sau a unui 
lichid format dintr-un azotit alcalin şi o sare de hidroxilaminiu se ob¬ 
ţine de asemenea oxid de diazot : 

HN0 2 + NH 2 OH = HON = NOH + H 2 0 = N 2 0 + 2H 2 0 
Prin descompunerea nitraminei se formează oxid de diazot : 

nh 2 no 2 = n 2 o+ h 2 o 

Azotitul de hidraziniu se descompune după reacţia : 

[n 2 h 5 ]no 2 = n 2 o + nh 3 + h 2 o 

Acidul azotos reacţionează cu acidul azothidric formînd oxid de diazot : 
hn 3 + hno 2 = n 2 + n 2 o + H,0 

Amoniacul poate fi oxidat cu oxigen la oxid de diazot în prezenţa unui 
catalizator format dintr-un amestec de oxizi de mangan şi bismut sau 
încălzind o soluţie azotică 72% de acid sulfamic : 

NH 2 SO,H + HNOj = N 2 0 + H 2 SO, + H 2 0 

Gazul se culege pe apă caldă, pe mercur, pe hidroxid de potasiu sau pe o 
soluţie de clorură de sodiu. In comerţ oxidul de diazot se găseşte comprimat 
în stare lichidă în tuburi. Oxizii superiori sînt reţinuţi la purificare 
de permanganatul de potasiu, iar vaporii de acid azotic de hidroxid de 
potasiu. 

Proprietăţi fizice. Oxidul de diazot este un gaz incolor, cu un miros 
plăcut şi gust dulce. Densitatea sa este 1,530. Raportul căldurilor specifice 
ar avea valori cuprinse între 1,283 şi 1,311 (W. F. K o e h 1 e r-1950). 
Indicele său de refracţie în condiţii normale este n D = 1,0005084. 

Oxidul de diazot se lichefiază uşor. Punctul de fierbere al lichidului 
este —88,5°C. Densitatea lichidului este 1,2257. Temperatura critică este 
36,5°C şi presiunea critică 71,7 atm. Din valorile tensiunii superficiale 
rezultă că lichidul nu este asociat. Constanta dielectrică a lichidului este 
1,55 la 10°C. Punctul de îngheţare al lichidului este —90,5°C. Cristalizează 
într-o reţea cubică. F. Quincke a crezut că gazul este paramagnetic 
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însă T a k e Solie (1922) a arătat că este diamagntic cu o susceptibi¬ 
litate —0,43. IO -6 . 

Solubilitatea gazului iu apă este mică (0,67 vol/cm 3 la 20°C) şi urmează 
legea lui Henry. Din apă cristalizează hidratul N 2 0.6H 2 0 (P. V i 11 a r d). 
Este foarte solubil în eter, acetonă, derivaţi halogenaţi. 

Spectrul de rotaţie şi rotaţie-vibraţie (E. K. P 1 y 1 e r şi E. E. 
Buric r-1931) arată că este un compus liniar disimetric şi nu uu compus 

de tip epoxi \/. 

O 

Ultimele lucrări (V. Scliomacker şi K. S p u r r—1942) indică 
distanţele : N—N = 1,12 Â şi N—O = 1,19 A. Legăturile trebuie să 
manifeste o mică polaritate, deoarece momentul electric deşi mic (0,17 D) 
este diferit de zero. L. Pauling (1945) a dat o interpretare bazată 
pe teoria rezonanţei. Este vorba de un echilibru mezomer între două 
formule extreme : 

_ .. + .. . 

:N: :N: :0: :: N: O: sau N-*-N = 0<->N==N-»Q 

Avînd sarcini alternante, inverse aceste două structuri indică un 
moment de dipol mic. Pornind de la aceste structuri s-au calculat valori 
ale distanţelor în concordanţă cu datele experimentale. 

Momentul de dipol exclude o formulă ciclică. Formula X=N=0 cu 
cinci orbitali în jurul atomului de azot central trebuie părăsită în favoarea 
formulei 

Moleculele de oxid de diazot şi de dioxid de carbon precum şi ionul 
(X—C—0)~ sînt izoelectronice (LZ =22). Cele două molecule sînt şi 
izostere, deci cristalele lor sînt izomorfe. Faptul acesta arată că formula 
sa trebuie să fie liniară ca şi a dioxidului de carbon. 

Proprietăţi chimice. Oxidul de diazot nu este anhidrida acidului 
liipoazotos cum o indică datele structurale. O caracteristică importantă 
este faptul că la descompunere eliberează oxigen care are acţiune oxidantă. 

Oxidul de diazot este o combinaţie endotermă. în stare gazoasă se 
descompune sub acţiunea căldurii, efluviilor, scînteilor electrice, luminii 
ultraviolete sau a razelor X în mod ireversibil şi exoterm. Oxidul de diazot 
este stabil pînă la 500°C. C. W. Hinshelwood şi R. E. Burk 
(1924—1925) consideră că reacţia de descompunere poate fi privită ca 
reversibilă şi biomoleculară : 

2N 2 0 = 2N 2 + 0 2 MI = -2 • 19,5 kcal 

Ulterior L. S. Kassel (1935) consideră că au loc două etape, cu prima 
monomoleculară şi determinantă de viteză : 

N 2 0 = N 2 -f- O şi NoO + O = N 2 + 0 2 



656 


GRUPA A V-A PRINCIPALA 


Ultimele cercetări arată că este vorba de un proces mai complex. Oxidul 
de diazot nu reacţionează niciodată ca reductor. Nu se combină cu oxigenul 
şi rezistă acţiunii oxidanţilor. Acţiunea oxidantă se manifestă chiar la 
temperatura ordinară. Explodează în volum egal cu hidrogenul sub influenţa 
scînteilor electrice : 


II 2 + N 2 0 = H 2 O( 0 ) + N 2 A II = - 76 kcal 

Un amestec stoechiometric cu amoniacul explodează violent : 

3N 2 0 + 2NH 3 = 4N 2 + 3H,0 Mi = -200 kcal 

Fosforul, sulful, cărbunele de lemn, unele metale etc. ard în oxid de diazot 
degajînd mai multă căldură decît cu oxigenul. Oxidările trebuie iniţiate 
prin ridicarea temperaturii sau în prezenţa catalizatorilor : 

2N 2 0 + C = C0 2 + 2N 2 5N 2 0 + 2P = P 2 0 6 + 5N 2 

2N 2 0 + S = S0 2 + 2N 2 N 2 0 4- Mg = MgO 4- N 2 

Se aprinde în contact cu hidrogenul fosforat. Soluţiile de clorură de 
titan (II), clorură de staniu (II) şi chiar sulfitul de sodiu formează hidroxil- 
amină, amoniac şi azot. Se admite formarea intermediară a acidului hipoa- 
zotos, ceea ce ar explica atacarea magneziului şi zincului de soluţia apoasă 
a gazului. 

Ridicarea temperaturii declanşează degajarea oxigenului şi deci 
intensifică acţiunea oxidantă. în oxid de diazot, flacăra de hidrogen 
devine strălucitoare, hidrocarburile ard mai viu. Cu gazele combustibile 
formează amestecuri detonante pentru care au fost studiate limitele de 
inflamabilitate, cinetica şi viteza de propagare a flăcării. Acidul iodhidric, 
iodura de amoniu, iodul, hidrogenul sulfurat îl reduce numai în prezenţa 
urmelor de apă. O serie de metale se oxidează (Cu, Cd, Pb, Fe, Co, Ni) în 
oxid de diazot. Reacţionează mai ales metalele cu căldură de formare 
mare. Cu amidura de sodiu se obţine azida de sodiu conform reacţiei : 

N 2 0 4- NaNH 2 = NaN 3 4- H 2 0 

în multe reacţii azotul este compusul principal care rezultă. O porţiune 
mică trece adesea şi în oxizi superiori. 

în concluzie, oxidul azotului (I) acţionează ca agent oxidant în procese 
în care scade puternic energia liberă şi are energie de activare mai mare 
decît de oxidare cu oxigen molecular. 

Proprietăţi fiziologice. Nu întreţine arderea. Nu poate înlocui oxi¬ 
genul în respiraţie, fiindcă în plămîni nu se disociază. Avînd un miros 
plăcut şi gust dulce poate fi respirat cîteva minute însă produce apoi 
excitaţii, rîs, gesturi necoordonate şi pierderea cunoştinţei. A fost numit 
pentru aceasta de către D a v y , gaz ilariant. Provoacă paralizia centrilor 
respiratori. Unele bacterii pot trăi în acest gaz. Nu este toxic. 
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Recunoaştere şi determinare. Oxidul de diazot poate fi absorbit, în 
apă, alcool şi soluţii saline. Poate fi redus eudiometric de hidrogen sau 
oxid de carbon : 


n 2 o + h 2 = n 2 + h 2 o n 2 o + co = n 2 + co 2 

Poate fi descompus termic intr-un tub capilar de platină, paladiu sau 
cuarţ pentru a nu se forma oxizi superiori. 

Acidul hipoazolos HON = NOH. A fost bănuit de E. J. Maumen e 
(1870—1872) în procesul de reducere alcalină a acizilor azotic şi azotos 
şi formulat ca (NOH) r A fost izolat atît ca săruri cît şi în soluţie de 
E. D i v e r s (1871 şi 1899). 

Preparare. Ionul hipoazotos se formează totdeauna în mediu alcalin 
unde se formează grupa NO prin reducere, oxidare sau hidroliză. 
Hidroxilamină poate fi oxidată la hipoazotiţi în mediu alcalin : 

2NH 2 OH + 0 2 = 2NOH + 2H 2 0 = HON = NOH + 2II 2 0 

Ca agenţi oxidanţi se folosesc oxizii de mercur sau de argint, soluţiile 
alcaline de oxid de cupru (II) sau hipobromitul de sodiu. în mediu alcalin se 
formează hidratul : Na 2 N 2 0 2 .5H 2 0 cristalin. Prin reacţii de oxido-redu- 
cere realizate între acid azotos şi hidroxilamină se poate obţine acid 
hipoazotos : 

NH 2 OH + NOOH = HON = NOH + H 2 0 
Reacţia generatoare este însoţită de una de descompunere : 

NH 2 OH + NOOH = N 2 0 + 2II..0 

Sarea de sodiu s-a mai preparat dintr-o soluţie de hidroxilamină şi etilat 
de sodiu în alcool la care se adaugă după răcire azotit de etil : 

NO(OC 2 H 6 ) + NH 2 OH + 2C 2 H 6 ONa = 3C 2 II 6 OH + NaON = NONa 

Prin hidroliză alcalină a hidroxilamidelor RC0 2 NH0H, RS0 2 NH0H 
sau RSO 3 NHOH se eliberează grupa NOH, care în mediul respectiv se 
polimerizează şi se salifică : 

2 RSO 3 NHOH = 2RS0 2 H + HON = NOH 

Cu randament mai bun se obţine sarea de potasiu prin topirea hidroxila- 
mino-sulfonatului de potasiu cu hidroxid de potasiu : 

2 HONHSO 3 K + 4KOH = K 2 N 2 0 2 + 2K 2 S0 3 + 4H 2 0 

Prin dizolvară topiturii în apă şi tratare cu azotat de argint se separă 
hipoazotit de argint. 

O soluţie concentrată (33%) de azotat sau azotit se reduce la rece 
sub agitare cu amalgam de sodiu. Se neutralizează, se distruge hidroxila¬ 
mina, care se mai formează, cu oxid de mercur (II), se elimină amoniacul 


42 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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prin uscare pe acid sulfuric iu vid şi se precipită sarea de sodiu în mediu 
alcoolic sau cea de argint în mediu acetic : 

2N0F + 4Na(Hg)« + 2H 2 0 = N 2 Oj- + 4Na+ + 40H~ + 4xHg 

Din soluţii concentrate cristalizează Na 2 N,0 2 .8H 2 0 (J. E. Partington 
şi C. C. Sha h-1931). O altă variantă reduce azotitul de bariu in 
soluţie alcalină prin electroliză. Se precipită sarea de argint după neutrali¬ 
zare cu acid azotic : 

2NOă“ + 4Na + 2H 2 0 = N 2 OŞ~ + 4Na+ + 4HO- 

Azotitul de sodiu poate fi redus cu clorură de staniu (II), cu staniţi sau 
hidroxid de fier (II). Oxidul de azot poate fi redus cu stanit sau cu liidroxid 
de fier (II). Metalele alcaline sau alcalino-pămîntoase în amoniac lichid 
sau piridină fixează oxidul de azot (E. Weitz şi W. V o 11 m e r-1924) : 

2Na(Py ) 2 + 2NO = NaON - NONa + 4Py 

Pentru a izola acidul, se prepară în absenţa luminii şi în mediu acetic 
sarea de argint. O suspensie a acesteia în eter anhidru se tratează cu o 
soluţie eterică de acid clorhidric : 

Ag 2 N 2 0 2 +)2HC1 ^AgCI +H 2 N 2 0 2 

Prin decantare şi evaporare in vid se depun cristale foarte explozive. Sarea 
de argint în suspensie apoasă se mai poate descompune cu hidrogen sulfurat, 
acid fosforic sau acid clorhidric. Prin concentrarea soluţiei, acidul se des¬ 
compune : 

HON = NOH = N.O + HjO 

Eeacţia aceasta nu este reversibilă, în sensul că pînă astăzi nu s-a putut 
prepara acid hipoazotos sau sărurile sale pornind de la oxid de diazot. 
Oxidul de diazot nu este anhidrida acidului hipoazotos, ceea ce este în 
acord cu structura disimetrică a sa şi cu căldura ipotetică de formare a 
acidului hipoazotos din apă şi oxid de diazot A H = —36,8 kcal/mol. 
Cinetica descompunerii a fost studiată de E. A b e 1 şi J. P r o i s 1 
(1938). Tratînd sărurile cu acizi se degajă imediat oxid de diazot : 

Na 2 N 2 0 2 + 2HC1 = N 2 0 + H 2 0 + 2NaCl 

în soluţie eterică acidul se poate conserva o perioadă de timp. 

Proprietăţi fizice şi chimice. Acidul hipoazotos este un compus solid, 
higroscopic, instabil. 

Întrucît reducerea hipoazotitului de etil nu dă derivaţi organici 
azotaţi, înseamnă că grupa C 2 H 5 este legată de oxigen şi formula acidului 
este HON =NOH. Din existenţa a două feluri de săruri, din determinări 
pe cale crioscopică, din determinarea masei moleculare a hipoazotitului 
de etil (preparat din C 2 H 5 I şi Ag 2 N 2 0 2 ) rezultă că molecula hipoazotitului 
de etil este dublă. A. Hantsch (1897) l-a considerat izomerul ni- 
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traminei. Este solubil în apă în orice proporţie. Se dizolvă în alcool, eter, 
cloroform, benzen. Determinări crioscopice de masă moleculară, de con- 
ductibilitate echivalentă, arată că este un acid mai slab decît acidul car¬ 
bonic : 

H 2 N 2 0 2 ;=ÎH+ + HN 0 C 2 " K t = 9.10-8 (25°G) 

HN 2 02~;z=?H+ + N 2 01“ K 2 = 1 - 10 — 11 (25°C) 

Este instabil chiar în soluţie, formîndu-se ca produs principal de descom¬ 
punere acidul azotos şi ca produşi secundari hidroxilamină, amoniac, 
acid azotos, azotic, azot, oxid de azot : 

3HON = NOH = 2NH,OH + 4NO 
3HON = NOH + 2H z O = 2NH 3 + 4HNO a 
5HON = NOH = 4H 2 0 + 2HN0 3 + 4N 2 

Acidul hipoazotos este redus de sulfitul acid de sodiu la hidrazină 
şi de clorură de staniu (II) la hidroxilamină. Permanganatul de potasiu 
în mediu acid şi halogenii îl transformă în acid azotic (M. N. Hughes, 
G. Stedman 1963) : 

8KMn0 4 + 5H 2 N 2 0 2 + 12H 2 S0 4 = 10HNO, + 4K 2 S0 4 + 8MnS0 4 + 12H 2 0 

Funcţia dublă acidă indică existenţa a două serii de săruri : săruri 
neutre M 2 N 2 0 2 şi acide, M'HN 2 0 2 . Se obţin prin neutralizarea acidului 
în prezenţă de fenolftaleină cu hidroxizi alcalini. Hipoazotiţii acizi M'HN 2 0 2 
se descompun uşor trecînd în cei neutri M£N 2 0 2 care sînt mai stabili. în 
soluţie apoasă suferă o hidroliză, de aceea au o reacţie alcalină. S-a obţinut 
în stare pură sarea de amoniu HON = NONH 4 . Spectrele în infraroşu 
ale hipoazotiţilor de argint, sodiu şi mercur pledează pentru o configuraţie 
în trans a anionului (J. G o u b e a u, K. L e i t e n b e r g e r (1963) : 


l “ i 

Sărurile sînt în general insolubile, cu excepţia celor alcaline. Ele se pot 
obţine prin dublă descompunere. Sarea de sodiu explodează la 260°C. : 

5Na 2 N 2 0 2 = 4Na a O + 2NaN0 3 + 4N 2 

Descompunerea depinde de natura cationului şi valenţa sa. 

Grupele OH din acidul hipoazotos pot fi considerate formal înlocuite 
cu fluor în fluorura de hipoazotil preparată de A. W. Browne şi 
J. F. Haller (1942) prin descompunerea fluorazidei : 

2N 3 F = 2N 2 + 2FN = 2N 2 + N 2 F 2 

Eăcind la—110°C se'obţin cristale incolore. Structura sa F 1 - 44 -^ F 

a fost cercetată de S. H. Bauer (1947). 
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Se cunosc săruri de sodiu derivate de la acizii oxikipoazotoşi a căror 
formulă este Na 2 N 2 O x cu x = 3—6 inclusiv (C. C. A d d i s o n, G. A. 
Gamlyen, R. Thompso n-l 952). Ele se formează din hipoazotitul 
de sodiu oxidat cu dioxid de azot NO ă . Se mai poate porni de la termenul 
x = 3 (sarea de sodiu) obţinut din reacţia dintre hidroxilamină şi azotat 
de etil. 

Se cunoaşte şi o formă monomeră a acidului hipoazotos HNO numit 
altă dată acid nitroxilic. Se formează prin acţiunea hidrogenului atomic 
la temperatura aerului lichid asupra oxidului de azot : 

H + no = HNO 

Se depune sub forma unui depozit aproape transparent pe peretele 
aparatului. Se descompune la peste — 100°C în dimerul său, acidul hipo¬ 
azotos H 2 N 2 0 2 , oxid de diazot şi apă. Se cunosc şi cîteva săruri numite 
altădată nitroxilaţi. Astfel, nitroxilatul de sodiu NaNO se obţine prin 
acţiunea oxidului de azot gazos asupra unei soluţii de sodiu în amoniac 
lichid. 

Oxidul de azot NO. Alchimiştii au obţinut oxidul de azot NO prin 
acţiunea metalelor (Cu, Ag, Hg) asupra acidului azotic. Gazul impur a 
fost semnalat de J. B. Van Hei mont (1968), J. Mayow (1669) 
şi alţii în reacţia apei tari asupra metalelor. J. Priestley (1774) 
l-a considerat ca un compus chimic şi l-a preparat din acid azotic şi cupru. 
H. Cavendish (1785) a arătat care este natura sa şi H. Davy 
(1800) i-a făcut analiza. 

Preparare. Oxidul de azot pur se obţine prin reducerea acidului azotic 
sau azotos cu metale ca : Cu, Bi, Pb, Ag, Hg (E. M i 11 o n-1842) : 

3Cu + 8 HNO 3 = 3Cu(N0 3 ) 2 + 2NO + 4H 2 0 
3Hg + 8 HNO 3 = 3Hg(N0 3 ) 2 + 2NO + 4H 2 0 

Se poate utiliza ca agent reducător anhidrida arsenoasă şi acid azotic de 
densitate 1,2 la cald, sărurile de fier (II) la cald sau clorură destaniu (II) 
(A. Chretien şi Y. Longi-1942) : 

3As 2 0 3 f 4HN0 3 + 711,0 = 6H 3 As0 4 + 4NO 
2NaN0 3 + 6 FeCl 2 + 8HC1 = SFcGI* + 2NaCl + 4H a O + 2NO 

Reducerea acidului azotic cu săruri de fier (II) furnizează oxid de azot 
pur. Reducerea cu metale este însoţită de formarea altor oxizi (N 2 0, 
NO, şi chiar N 2 ). Suprafaţa de contact trebuie mărită. I. P e 1 o 11 z e 
şi M. B e r t h e 1 o t au lăsat să curgă lent acid azotic concentrat 
într-o soluţie fierbinte foarte acidă de sulfat de fier (II) : 

2 HNO 3 + 6FeS0 4 + 3H 2 S0 4 = 3Fe 2 (S0 4 ) 3 + 2NO + 4H 2 0 

Poate fi obţinut prin reacţia fundamentală pe care se bazează nitrometrul 
lui G. Lunge : 

2NaNO a + 3Hg + 3H 2 S0 4 = 3HgS0 4 + 2NaOH + 2H f O + 2NO 
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în locul acidului azotic se poate folosi acidul azotos sau azotiţii. 
Astfel, azotitul de sodiu s-a redus cu o soluţie clorhidrică de clorură de 
titan(III) sau cu o soluţie clorhidrică de clorură sau sulfat de fier (II) : 

NaNO a + FeCl 2 + 2HC1 = FeCl 3 + NaCl + H,0 + NO 
O soluţie sulfurică de sulfat de fier (II) reduce azotitul de sodiu : 

Fe 2 + + NO 2 + 2H+ = Fe 3 + + NO + H 2 0 

O soluţie de azotit şi hexacianoferat (II) de potasiu în soluţie alcalină tra¬ 
tată cu acid acetic, reacţionează astfel: 

K 4 [Fc(CN) 6 1 + HN0 2 + CH 3 COOH = K 3 [Fe(CN) c ] + CH 3 COOK + NO + H 2 0 
Acidul azotos poate fi redus de acidul iodhidric : 

2 NO 2 + 4H+ 4- 21- = 2NO + I 2 + 2H,0 

Deplasat dintr-un azotit cu acid sulfuric, acidul azotos suferă o oxido- 
reducere cu formare de oxid de azot: 

3HN0 2 - HNOg + 2X0 + H»0 


Se formează ca produs de hidroliză a azotitului de fier (II) : 

3Fe(N0 2 ) 3 + 9H 2 0 = Fe(N0 3 ) 3 + 6N0 + 2Fe(OH ) 3 + 6 H a O 

Gazul conţine aproape totdeauna urme de dioxid de azot, oxid de diazot 
şi azot. Se poate absorbi oxidul de azot intr-o soluţie concentrată de 
sulfat de fier II şi se disociază ulterior. Foarte pur se obţine prin fracţionare. 
O spălare cu acid sulfuric concentrat reţine oxizii superiori (H. L. J o h n- 
s t o n şi W. F. Giauque - 1929). Prin oxidarea azotului sau a altor 
produşi la temperatură înaltă se obţine oxidul de azot. Revenind la tem¬ 
peratura obişnuită el se descompune. Descărcările electrice de toate fe¬ 
lurile : luminoase, scîntei mai mult sau mai puţin condensate în aer, dau 
oxid de azot amestecat cu puţin oxid de diazot, ozon şi oxizi superiori în 
cantităţi mici. S-au încercat sinteze pur termice din oxigen şi azot sau 
aer. 

Sinteza termică şi electrică. Reacţia termică dintre azot şi oxigen 
conduce la un echilibru independent de presiune: 

N 2 + 0 2 2N0 MI = 2.21 kcal 


Reacţia fiind endotermă este favorizată de ridicarea temperaturii. Presi¬ 
unea nu influenţează reacţia, deoarece aceasta are loc fără schimbare de 
volum. Ţinînd seama de viteza de formare caracterizată de K 1 şi de des¬ 
compunere caracterizată de K 2 date de expresia : 


dx 

df 



i) 


- K. 2 x- 
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unde x este concentraţia de îTO în volume, K. J e 11 i n e k (1906) a dat, 
pentru presiunea normală, valorile din tabelul 91, care arată că descom¬ 
punerea oxidului format este mai rapidă decît formarea pornind din ele¬ 
mente. S-a studiat şi acţiunea unor catalizatori în acest proces. 

Oxidarea azotului în arc electric a reeditat în primă etapă rezultatele 
termice apoi F. Haber ţi A. Konig (1903—1910) au arătat că în aer 
cu exces de oxigen se obţin randamente mult mai mari (14%) decît cele 
prevăzute extrapolînd datele termice la temperatura arcului electric. 
Bandamentul s-a calculat analizînd conţinutul tubului introdus în lichide 
răcitoare pentru a îngheţa echilibrul. Bandamentul trece printr-un maxim 
la mărirea intensităţii curentului. C. E. G u y e (1914) a arătat că spre a 
se obţine aceste randamente ar fi necesară o temperatură de 7 000°C, im¬ 
posibil de admis. Este deci evident că are loc un alt mecanism decît cel 
prevăzut de reacţia de mai sus. Ţinînd seamă că oxigenul este apreciabil 
disociat la 2 400°C şi azotul circa 5% la 3 500°C, I. Langmuir (1912 — 
1913) a admis următoarele echilibre : 

(1) N a + o a 2NO (2) n 2 + 20 2NO 

(3) N + O NO (4) 0 2 ;=z* 20 (5) Nî *— î 2N 

Beacţia (2) poate avea un rol fiind cea mai puţin exotermă. Intervenţia 

reacţiei (3) ar explica mărirea puternică a randamentelor. Apariţia ato¬ 
milor de azot şi oxigen ar explica influenţa unei presiuni optime în experi¬ 
enţele lui P. H a b e r şi A. K o n i g. Eezultatul formării monoxidului în 


Tabelul 91. Viteza de formare si de 
descompunere a oxidului de azot 



Formarea 

Denctnipunerea 

1000 

81,6 ani 

32 ore 

1500 

1 30 ore 

j 3,3 min 

1900 

| 2,08 min 

! 1 s 

2100 

5,06 s 

72 10- 2 s 

2500 

10,6 IO- 3 s 

0,35 IO- 2 s 

2900 

| 24,5-IO- 2 s | 

0,2-IO- 6 s 



Fig. 189 


arc electric este concentrat în fig. 189. La temperatura obişnuită, echili¬ 
brul de mai sus este deplasat complet spre stînga. La temperatură înaltă, 
oxidul format se disociază repede, de aceea se răceşte brusc (viteza de răcire 
trebuie să fie mai mare decît cea de descompunere). Condiţiile optime ale 
reacţiei constau în încălzirea curentului de aer la circa 4 200°C şi răcirea 
bruscă a amestecului de oxid de azot şi aer la circa 700°C, temperatură la 
care oxidul de azot este stabil. Se obţin astfel aproximativ 3% voi. NO. 
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Arderea aerului a fost folosită deClir. BirkelandşiS. Eyde 
pentru obţinerea acidului azotic. 

Oxidul de azot se poate obţine şi prin oxidarea amoniacului la 700°C 
in prezenţa unui catalizator cu oxigenul din aer : 

2NH 3 + 5/2 0 2 = 2NO + 3H 2 0 &H = -139 kcal 3 

Se utilizează drept catalizator platina sau un amestec de oxizi de fier şi 
bismut. Răcirea amestecului se face îndepărtîndu-1 din zona caldă printr-o 
scurgere rapidă. 

Proprietăfi f izice. Oxidul de azot gazos este incolor, ceea ce este 
curios pentru o moleculă cu electroni impari. Densitatea în raport cu aerul 
este 1,0367. Raportul căldurilor specifice la 15°C este y = 1,38. Con¬ 
stanta sa dielectrică este 1,00014 şi momentul de dipol neglijabil 
(0,16 D). 

Oxidul de azot este greu lichefiabil. Punctul său de fierbere este 
—151,74°C. Temperatura critică este — 93,5°C, astfel incît el a fost unul 
dintre ultimele gaze lichefiate (P. L. C a i 11 e t e t). Punctul său de to¬ 
pire este — 163°C. 

în stare solidă este albastru şi cristalizează în sistemul monoclinic. 
Tensiunea superficială (<r = 27,79 şi parachorul 51,75 la —163,51°C unde 
densitatea este 1,332) pare să indice o asociere puternică. Avînd, un număr 
impar de electroni de valenţă, oxidul de azot este paramagnetic în stare 
gazoasă, sub formă simplă NO. Susceptibilitatea specifică este x,=48,8.10~° 
şi cea moleculară y_ m = 1,46. 10~ 3 . Cu formula fi = se calcu¬ 

lează un moment, magnetic u = 1,837 la temperatura ordinară. Momentul 
magnetic p. scade cu scăderea temperaturii. Aceasta reflectă o evoluţie 
puternică a stării electronice, a moleculei însăşi sau a raporturilor inter- 
moleculare în gaz. în stare solidă, oxidul de azot ar putea deveni diamag- 
netic la temperaturi joase printr-o transformare intramoleculară. Compre- 
sibilitatea mare a oxidului în stare gazoasă la presiuni mari, cinetica oxi- 
dării şi halogenării mai rapidă la temperaturi joase indică o dimerizare. 
Variaţia continuă a proprietăţilor magnetice, a spectrelor de absorbţie şi 
Raman indică o dimerizare a oxidului de azot în N 2 0 2 . Constanta lui Trou- 
ton a lichidului este 27,1. Căldura de vaporizare mare (3292,6 cal/mol), 
variabilitatea mare a căldurii specifice, mărimea entropiei de vaporizare 
(18,t cal/grd), indică de asemenea o dimerizare. 

W. L. Dulmage şi W. N. Lipscomb în anul 1951, demon¬ 
strează prin difracţie de raze X că oxidul de azot solid monoclinic conţine 
N-O 

grupe rectangulare de tipul ; | . W. 1. Dulmage (1953) a ca- 

O-N 

racterizat aceste cristale la —175°C. Distanţele sînt: N—O = 1,14 în 
molecula NO, pe cînd în cel dimerizat N—O = 1,10 Â şi N—O = 2,38 Â. 
în stare lichidă se poate deci considera echilibrul: 

N 2 0 2 2XO 
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Din susceptibilitatea magnetică H. S. Johnston (1952) a dedus gradul 
de asociere (la — 104°C, a = 21%, iar la —273°C, a = 100%). Tenta al¬ 
bastră a lichidului este caracteristică radicalului NO. 

Prin dimerizare, se explică toate valorile de mai sus. De exemplu, 
proprietăţile magnetice se explică în mod cantitativ prin excitaţia progre¬ 
sivă a moleculelor „reci” cu nivel energetic scăzut 2 7Ti/2În molecule „calde” 
cu energie mai ridicată 2 7c :î/ 2 cu moment magnetic egal cu doi magnetoni 
Bohr. Comportarea magnetică a mai fost explicată printr-un cuplaj spin- 
orbită care generează o stare fundamentală diamagnetică şi o stare exci¬ 
tată paramagnetică. Distribuţia între aceste stări depinde de temperatură. 
Această explicaţie arată că diamagnetismul la temperaturi joase nu trebuie 
explicat prin cuplaj spin-spin intermolecular. 

Apa dizolvă 1/20 din volumul său la temperatura ordinară sub pre¬ 
siune normală (0,07 1 la 0°C). Se dizolvă mai mult în soluţie de acid azotic. 
Disulfura de carbon este un dizolvant excelent. 

A fost descoperit un clatrat al oxidului de azot N0.6H 2 0 care tre¬ 
buie formulat ca 8N0.46H 2 0 (P. V i 11 a r d — 1888). D. F. Evans 
şi R. E. Richards (1952) au determinat susceptibilitatea magnetică 
specifică a gazului din reţeaua de hidrochinonă la 17°C şi au găsit y s = 
= 51 ,6-10“®, puţin mai mare decît valorile de mai sus. Cu aceasta au calculat 
un moment magnetic de 1,94 D în clatrat faţă de 1,833 D în gaz şi faţă de 
valoarea teoretică 1,73 D. Se apreciază că aceste lucrări pot fi mai exacte, 
întrucît în clatrat se suspendă interacţiunile magnetice datorite distan¬ 
ţării moleculelor. 

Distanţa în molecula gazoasă este 1,14 Â. Pentru o legătură simplă 

— azot oxigen este d 1 = 1,36 A pentru una dublă d 2 = 1,15 A şi pentru 
o legătură triplă d 3 = 1,05 A (L. P a u 1 i n g). Aceste date arată că mole¬ 
cula liniară este puternic contractată, aproape nepolară. Pentru a satis¬ 
face regula octetului şi a explica lipsa de polaritate, L. P a u 1 i n g 
admite o legătură de trei electroni cu o tărie de jumătate dintr-o legătură 
simplă, care ar explica distanţa aproape egală cu d 2 . Urmează distribuţia 

electronică: :N =££ O: , care rezultă din rezonanţa structurilor :N: : O: » 

— . + 

:N: :0: . în teoria orbitalilor moleculari, molecula se notează: 

KK G2p x k 

Proprietăţi chimice. Oxidul de azot deşi are un număr impar de 
electroni este incolor, are o tendinţă mică de dimerizare la temperatura 
obişnuită şi o reactivitate mică. Aceasta sugerează o stabilitate neobişnuită 
pentru molecule cu electroni impari (mică în raport cu molecula stabilă). 
Este de aşteptat ca o moleculă cu această structură să reacţioneze astfel: 

prin pierderea electronului impar să formeze un ion cu structură :N=0 :, 
prin captarea unui electron să formeze ionul negativ :N — O: , iar prin 
punerea unui dublet în comun cu alt atom să formeze o legătură coordi- 
nativă. 
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Oxidul de azot se caracterizează prin instabilitatea sa, caracterul său 
oxidant, nesaturarea şi caracterul său reducător, posibilitatea de a se uni 
cu alţi radicali liberi, de a se coordina la cationi şi a se ioniza uşor. La 
temperatura ordinară şi sub presiune, gazul se autooxidoreduce conform 
principiului echilibrului mobil (T. P. M e 1 i a 1905): 

4NO - N 2 0 3 + N 2 0 AII = -48 kcal 

Gazul se descompune prin piroliză, prin ridicarea temperaturii şi sub ac¬ 
ţiunea scînteilor electrice, a efluviilor. Acţiunea fotolitică a radiaţiei X = 
— 1832 A a mercurului este foarte eficace. Platina catalizează descompu¬ 
nerea, iar oxigenul are rolul unui accelerator în procesul de descompunere 
omogenă. 

La temperatură înaltă, oxidul de azot acţionează ca oxidant. între¬ 
ţine combustia elementelor sau compuşilor inflamaţi în prealabil. Amestecul 
de hidrogen şi oxid de azot arde eu flacără albă sau explodează la aprindere 
cu o scînteie electrică : 


2NO + 2H, = 211,0 + N 2 

Oxizii metalici şi hidrurile catalizează reacţia în sensul formării amonia¬ 
cului : 


2NO -h 5I I, = 2NH 3 + 211 2 0 

Oxidanţii energici ca acidul hipocloros, acidul cromic, acidul pcrmanganic 
oxidează monoxidul de azot pînă la acid azotic : 

NO + 2H,0 = NOa + 4II+ + 3e 

Compuşii hidrogenaţi, metanul, acidul clorhidric sub presiune ard în oxid 
de azot: 


6 NO = 2N,o 3 + n 2 


N 2 0 3 + 2HGI - 2XOC1 + 11,0 

Hidrogenul sulfurat, hidrogenul fosforat, anhidrida sulfuroasă, oxidul de 
carbon, disulfura de carbon, fosforul aprins, cărbunele activ, negrul de 
acetilenă se oxidează în oxid de azot în diverse condiţii de temperatură, 
presiune şi în special de catalizatori. Unele amestecuri se aprind şi explo¬ 
dează. Prin arderea fosforului, sulfului, cărbunelui şi a magneziului în 
atmosferă de monoxid de azot, acesta este redus după reacţiile : 

10 NO + 4H = 5N 2 + 2P,O s 
2 NO + S = N 2 -f so, 

2NO + C = N, + CO, 

Toate metalele sau compuşii care se combină la cald cu oxigenul ca : me¬ 
talele alcaline, alcalino-pămîntoase, cuprul, oxidul de staniu (II) reacţio- 
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nează la cald cu oxidul de azot. Sulfurile sînt oxidate la oxizi şi sulfiţii la 
sulfaţi. 

în soluţie acidă, oxidul de azot este redus de hidrogenul născînd la 
hidroxilamină sau amoniac, iar în mediu alcalin la hipoazotiţi. O soluţie 
fierbinte de acid iodhidric sau de săruri de crom (II) în mediu neutru îl 
reduc la amoniac şi în mediu acid la hidroxilamină : 

3CrCl 2 + 3HC1 + NO = 3CrCl s + NH 2 OH 

în prezenţa apei apar reacţii de oxido-reducere, are loc alterarea gazului : 
4NO + 2H 2 0 = IION - NOH + 2HN0 2 
4NO + II 2 0 = N 2 0 + 2HN0 2 

Astfel se explică formarea azotiţilor în contact cu soluţiile alcaline concen¬ 
trate. în soluţie, reacţia cu hidroxizii este lentă, mai rapidă cu hidroxizii 
de rubidiu şi cesiu : 

2MOH + 4NO = 2MN0 2 + N 2 0 + H 2 0 

în mediu anhidru, reacţia este mai rapidă, însă din reacţie apare azot: 
4MQH + 6 NO = 4MN0 2 + N 2 + 2H 2 0 

Oxidul de azot poate avea şi rolul de reducător, aşa cum apare din valorile 
potenţialelor normale de oxido-reducere în mediu acid, care corespund la 
diferite tipuri de evoluţie : 

NO + 2H 2 0 NOs + 4H+ + 3c E 0 = - 0,96 V 

NO + H,0 HN0 2 + H+ + e E 0 = — 1.00 V 

2NO + 2H 2 0 N 2 0 4 + 4H+ + 4e E„ = - 1,03 V 

Oxidul de azot reduce apa oxigenată formînd acid azotos şi azotic, anhi¬ 
drida hipocloroasă cu care explodează, acidul azotic care după concentraţie 
furnizează acid azotos sau dioxid de azot, anhidrida iodică, acidul sulfuric. 
Monoxidul de azot este oxidat la acid azotic cu dicromat de potasiu şi 
permanganat de potasiu în mediu acid : 

K 2 Cr 2 0 7 + 2NO + 4H 2 S0 4 = 2HN0 3 + Cr 2 (S0 4 ) 3 + K 2 S0 4 + 3H 2 0 
6KMn0 4 + 10NO + 9H 2 S0 4 = 10HNO 3 + 6MnS0 4 + 3K 2 S0 4 + 4H 2 0 

Peroxizii (Ba), dioxizii (Mn, Pb) şi oxizii (Ag, Au) îl oxidează la acid azotic. 
Cloraţii şi percloraţii, iodaţii şi periodaţii eliberează la cald halogeni cu 
formare de acid azotic : 


3NO + 2C10? = 3NOs + Cl 2 - e 

Oxidul de azot reacţionează cu oxigenul formînd dioxid de azot care începe 
să se disocieze parţial la peste 150°C : 

2 2 no 2 izzî n 2 o 4 


2NO + 0 2 
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Ţinînd seama de produşii formaţi cu hidroxizii alcalini, oxidarea oxidului 
de azot s-a interpretat ca trecînd prin anhidrida azotoasă sau prin dioxid 
de azot (E. AbelşiJ. Proisl — 1929). Studiul cineticii de oxidare a 
arătat că pe lingă reacţia de mai sus se formează în cantitate mică şi anhi¬ 
dridă azotoasă în mare parte disociată: 

no + no 2 n,o 3 

Din spectrele de absorbţie în infraroşu A. O g g (1950) a tras concluzia că 
are loc şi formarea anhidridei azotice care dispare în a doua reacţie : 

no 2 + o 2 + no = no ; , + no 2 = n 2 o 5 

N 2 O s + NO = 3N0 2 

Se pare că oxidul de azot şi oxigenul nu reacţionează la temperatura 
obişnuită decît în prezenţa urmelor de apă şi că reacţia este iniţiată pe 
perete deoarece nu se prodTice decît atunci cînd în vas se introduce întîi 
oxidul de azot. Reacţia pare de ordinul trei şi în exces de oxigen devine 
bimoleculară. Este unic aproape felul că viteza sa scade cu temperatura. 

A fost studiată şi cinetica reacţiei cu ozonul ( H . S . John- 
ston şi H.J. Crosby — 1954) : 

no + o 3 = no 2 + o. 

Fiind un radical liber reacţionează cu alţi radicali şi inhibă, de exemplu, 
reacţiile în lanţ. Electronul liber formează o legătură covalentă. 

Oxidul de azot formează compuşi de adiţie în coordinare cu un 
mare număr de compuşi anorganici şi organici. Se citează în acest sens : 
(CH 3 ) 2 0-2N0, P 2 0 5 -2N0, BiCl 3 NO, 2SbCl 5 -NO, A1CL-NO, SnCL-NO, 
PdCl 2 *2NO, FeCl,-NO, FeS0 4 -NO, PdS0 4 *2N0 etc. 

Prin acţiunea monoxidului de azot, în anumite condiţii, asupra 
acidului clorhidric se obţine o combinaţie de adiţie NO-HC1 de culoare 
roşie. Datorită caracterului său alcalin, această combinaţie ar avea con¬ 
stituţia următoare : [NOH]Cl ( W . H . Rodebush şi T . O . Y n - 
tem a—1923). 

în soluţie acidă oxidul de azot formează cu ionii de fier (II) un ion 
complex brun, care la electroliză se deplasează spre catod. Se admite că 
ionul respectiv are compoziţia [Fe(NO)] 2+ . Sărurile cuprului monovalent 
adiţionează monoxid de azot formind ionul [Cu(NO)] + . 

într -un număr mare de săruri complexe oxidul de azot se comportă 
ca un ligand monodentat M a [Fe /#/ (CN) 5 NO], M 2 [Mn'"(CN) 5 NO], 
M 2 [Ni"(CN) 3 NO], [Co"(NO)(NH 3 ) 5 ]X 2 etc. Monoxidulde azot se coordinea- 
ză ca ion pozitiv. Acest ion este izoelectric şi izosteric cu ionul cian şi cu 
oxidul de carbon (:N:::0:) + ; :C:::0: :C:::X” Complecşii care conţin 
aceşti liganzi prezintă anumite asemănări ( N . V . Sidgwick şi 
R . W . B a i 1 e y — 1934). Legarea grupelor NO de ionul central impune 
scrierea legăturii astfel: M 2- : N + :::0: . Existenţa unei sarcini formale 
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negative pe metal şi existenţa unor sarcini formale adiacente de acelaşi 
fel pe azot şi oxigen a fost depăşită postulîndu-se structuri cu legături de 
tipul M :: N + : :0 care contribuie la starea normală a complexului ( L . 
P a u 1 i n g ). Studiul nitrocompuşilor M 2 [Fe(CN) 5 NO] arată că aceştia 
nu derivă de la oxidul hipoazotos, întrucît în condiţiile de prepararea nitro- 
prusiaţilor acesta s-ar descompune în oxid de diazot. Valenţa ionului 
complex infirmă şi ea intervenţia grupei N 2 0!“. Dacă grupele de monoxid 
de azot ar fi cuplate în complex ca ioni N 2 0|~ s-ar cere formule duble pentru 
combinaţiile respective, infirmate de datele criscopice. Date structurale 
arată că în ionul complex există succesiunea M—N — O. Oxidul de azot 
se poate adiţiona printr-un dublet menţinîndu-se caracterul său nestabil 
cît şi paramagnetismul ca în clatraţi. Nu este cazul pentru nitroprusiaţi, 
în care este diamagnetic. în plus nu este clar cum grupa NO face să se 
schimbe valenţa ionului cînd se trece de la carbonil la nitrozil : 

[Fe(CN) 5 CO] 3 - Şi [Fe(CN) 6 NO] 2 " 

O formă izonitrozo M—N = O este exclusă întrucît se cunosc aceşti 
compuşi care au proprietăţi diferite. S-a demonstrat existenţa triplei 
legături atît în carbonili —C ee O, cît şi în nitrozili M—N= O ceea ce face 
să se admită ionizarea prealabilă a grupei NO şi formarea unui ion pozitiv 
NO + care ia locul grupei CN - . Ionul NO + îşi păstrează valenţa în complex. 
Deci fierul în nitroprusiat este divalent. Aceasta explică de ce nu se pot 
obţine nitroprusiaţi de la hexacianoferat (III), fapt ce infirmă formula 
[Fe m NO(CN) 5 ] 2- . în sprijinul acestei păreri este şi reacţia de oxidare 
care nu este un fenomen de oxido-reducere : 

Na 2 [Fe lI NO(CN) s l f 2NaOH = Na 4 [Fcl I (CN) 5 (N0 2 )] + H 2 0 

Caracterul diamagnetic al hexacianoferaţilor (II) ca şi al nitroprusiaţilor 
este altă dovadă evidentă. Dimpotrivă K 2 [Ni(CN) 3 ] fixează oxidul de 
azot fără schimbarea valenţei, rezultînd un compus K 2 [Ni(CN) 3 NO] 
instabil. 

Se cunosc combinaţii complexe în care există concomitent grupe 
nitrozil şi grupe nitro, ca de exemplu, [Pt(N0)(N0 2 )] Fe 2 (R . D . P e a - 
cock ). Multiplicitatea compuşilor nitrozilici se explică prin varietatea 
modului în care oxidul de azot se poate combina ( F . S e e 1 şi R . 
S ch warfel — 1953). 

Halogenurile de nitrozil dizolvă halogenuri metalice şi nemetalice 
formînd combinaţii complexe : 

BF 3 + NOF = NOBF 4 NOF + PF 5 = NOPF 6 

BC1 3 4- NOC1 - NOBCl 4 NOF + AsF 5 - NOAsF 6 


S-au obţinut în acest sens şi alte săruri: NOAuC 1 4 , NOFeCl 4 , NOSnCl 6 , 
NOSbClg, (NO) 2 PtCl 4 , NOHgClg, (NO) 2 PdCl 4 , (NO) 2 [FeNO(CN) 5 ](L . J . 
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Bekham, W . A . F e s s 1 e r şi M . A . K i e s e — 1951). Ionul 
nitrozil poate avea rolul unui cation în cele mai diverse combinaţii complexe 
atît în sfera exterioară cît şi în cea interioară: NO [Cr(NH 3 ) 2 (SCN) 2 ], 
[Ru(NH 3 ) 4 (HoO)(NO)] 3+ , [Ru(NH 3 ) 4 C1(NO)] 2+ etc. (W. Hieber- 
1952). 

Z . R o u s s i n (1857) a saturat clorura de fier (II) cu oxid de 
azot şi a tratat soluţia cu polisulfură de sodiu. A rezultat o sare roşie- 
brună Fe(NO) 2 S 3 . Această sare tratată cu un exces de polisulfură formează 
sarea roşie Na(FeS(NO) 2 ] a lui Z . R o u s s i n : 


FeCl 2 *2NO -f Na 2 S 3 = 2NaCl + Fe(NO) 2 S 3 
2Fe(NO) 2 S 3 + Na 2 S 3 = 2Na[FcS(NO) 2 l + 7S 

Cele două combinaţii pot reacţiona între ele spre a da sarea neagră a 
lui Z . R o u s s i n : 


4Na[FeS(NO) 2 ] + 4Fe(NO) 2 S 3 = 2Na [Fc 4 S 3 (NO) 7 ] + 2NO + Na 2 S 3 + 7S 

S-au obţinut multe săruri de tip Z. Roussin. Compusul de formulă brună 
S0 3 -2N0 a fost studiat din punct de vedere structural, arătîndu-se final 
că o grupă N 2 0 2 este legată printr-un azot de sulful din grupa S0 3 . 

Nitrozili metalici. Nitrozilii sînt combinaţii între un metal şi oxidul 
de azot în concurenţă eventuală cu oxidul de carbon. Molecula NO se poate 
coordina fie ca moleculă neutră, fie ca ion NO + după pierderea unui elec¬ 
tron sau ca ion NO - după cîştigarea unui electron. Se ştie că numai azotul 
funcţionează ca donor de electroni, deci legătura se face prin azot. Faptul 
că moleculele Fe(NO) 2 (CO) 2 şi Co(NO)(C0 3 ) sînt volatile, arată că legătura 
se face cu molecula neutră ( W . H i e b e r — 1952). 

Radicalul NO se aseamănă cu ionii de lialogeni cînd funcţionează 
ca un radical negativ. Astfel, în complexul [Co(NH 3 ) 5 NO] 2+ cobaltul 
este trivalent după cum rezultă şi din proprietăţile sale diamagnetice 
Aceasta arată că oxidul de azot a cîştigat un electron. 

Există o gamă de compuşi intermediari între nitrozilii şi carbonilii 
puri. Nitrozilii Fe(NO) 4 , Ru(NO) 5 se obţin la 45°C din carbonilii respectivi 
cu oxid de azot sub presiune. Tetracarbonilul solid [Fe(CO) 4 ] 3 se dizolvă 
în pentacarbonilul lichid Fe(CO) 5 , şi reacţionează la 9">°0 cumonoxidul 
de azot spre a forma Fe(CO) 2 (NO) 2 care se topeşte la 18,5°C şi se trans¬ 
formă cu iodul în Fe(NO) 2 I 2 . Se mai cunosc Co(CO) 3 NO, Ni(NO) 2 etc. 
(A.A.Blanchard — 1937—1940). 

Combinaţii nitrozilice. Compuşii nitrozilici au fost pri¬ 
viţi fie ca halogenuri ale aciduhii azotic sau azotos fie ca halogenuri ale 
unui radical oxiazotat, NO sau N0 2 pînă cînd A . Hantzsch (1909), 
prin lucrări de criscopie, a arătat caracterul ionic al sulfatului acid de 
nitrozil. Astăzi spectrul Raman al compuşilor nitrozilici diferit de al grupei 
NO, conductibilitatea soluţiilor, spectrele de raze X au precizat existenţa 
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şi caracteristicile ionului NO + (J. W. George — 1960). Totodată 
au fost descoperite reacţii în mediu anhidru cu totul deosebite : 

2 NO+ + 21 - = 2 X 0 + i, 

N0+ -f N 8 — N 2 0 + N 2 

Prima arată că iodura de nitrozil NOI nu se poate obţine ( F . S e e 11 
J. Nogrâdi — 1951). A doua reacţie este caracteristică pentru ionul 
NO + . Se cunosc fluoruri, cloruri, bromuri, percloratul, sulfatul acid, selenatul 
acid, tetrahalogeno şi hexahalogeno-complecşi de nitrozil. 

Oxihalogenurile azotului sînt mai stabile în general decît trihalogenurile 
(tabelul 92). Momentele de dipol pentru structuri pur covalente sînt foarte 

Tabelul 02. Proprietăţile fizice ale halofjenurilor de nitrozil 


Proprietăţi 

NOF 

NOCI 

NOBr 

Masa moleculară 

49.008 

65,465 

109,924 

Punctul de topire, °C 

—132,5 

-61,5 

-55,5 

Punctul de fierbere, °C 

— 59,9 

-5,8 

~0 

Culoarea în fază gazoasă 

incolor 

oranj-galben 

roşu 

Momentul de dipol, D 

1 — 

1,830 

1.870 

Densitatea, g/ml 

1,326 

1,592 

— 

Căldura de formare, kcal/mol 

-15,8 

12,6 

19,6 


mici. Toate oxihalogenurile azotului reacţionează cu apa producînd acid 
azotic, azotos, oxid de azot şi acizi halogenaţi. 

Fluorura de nitrozil. O . R u f f şi K.Stauber (1905 — 1908) 
au obţinut fluorura de nitrozil prin dublu schimb la 200—250°C în tub 
de platină : 


xoci + Agi-' NOF + AgCl 

Produsul cules trebuie fracţionat la temperatură joasă pentru a nu se 
descompune. în stare pură se mai obţine încălzind produşii de adiţie 
SbFg-NOF, AsF 5 -NOF, NOSbF 6 , NOAsF 6 la 320°C cu fluorură de potasiu. 
Se mai obţine prin dubla descompunere la 300°0 dintre fluorura de sodiu 
şi tetrafluoroboratul de sodiu : 

NaF + NOBF 4 = NaBF 4 + NOF 

Ultima combinaţie se obţine din reacţia între trioxidul de diazot 
şi oxidul tetrafluoroboric concentrate. 

Oxidul de azot se combină cu fluorul în ras de policlortrifluoretilenă 
( A . V . F a 1 o o n şi W . B . Kenna - 1951). Este un gaz incolor 
care fierbe la—59,9°C şi se solidifică la—132,5°C într-o masă albă. Atacă 
lent sticla şi mai uşor în prezenţa umidităţii. Atacă cu incandescenţă fos¬ 
forul, arsenul, antimoniul, borul, siliciul, cuprul, plumbul şi aluminiul. Reac- 
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ţionează cu pentaoxidul de difosfor cu formare de oxitrifluorură de 
fosfor şi trioxid de diazot. Cu oxidul de fluor reacţionează astfel: 

NOF + F 2 0 = 0 2 + NF 3 

Molecula NOF este unghiulară,cu unghiul de 110° şi distanţele N—F = 
=1,52 Â şi N—0= 1,13 Â. Distanţa N —F este mai mare decît suma 
razelor pentru o legătură simplă (1,34 Â). 

Clorura de nitrozil. H.Davy (1817) a obţinut clorura de nitrozil 
impură din acid azotic şi o clorură. J.L. Gay-Lussac (1848 — 
1849) a preparat-o din clor şi oxid de azot. A . von K i s s (1923 — 
1924) a arătat rolul dioxidului de azot care accelerează reacţia de formare : 

2N0 2 + Cl 2 = 2N0 2 C1 \H = - 14 kcal 
N0 2 C1 + NO ;=? NOC1 + no 2 

Ultima reacţie a fost realizată deE.C. Freiling,H.S. John- 
ston şiE.A. Jr. Ogg (1952). Clorura de nitrozil este un pro¬ 
dus principal al apei regale. A. Lachmann (1900) a obţinut-o 
tratând la 0°C difenilnitrozamina cu acid clorhidric gazos : 

(C,H 8 ) 2 NNO + HCI = (C,H 6 ) 2 NH + NOCl 

Drept metode de preparare se recomandă cea bazată pe reacţia dintre 
clor şi oxid de azot: 

2NO + CI, ;=? 2NOC1 AH = 29 kcal/mal 

Produsul de reacţie se rectifică la presiunea ordinară, deoarece pun¬ 
ctul său de fierbere este —6,4°C. Alumina catalizează reacţia (L. J. 
Beckham, W. A. Fes sIer, M. A. Ki se—1951). Sulfatul acid de 
nitrozil cristalizat în camerele de plumb poate fi încălzit la 85°C cu 
clorură de sodiu, cînd se formează clorură de nitrozil: 

NOHSO* + NaCl = NaHS0 4 + NOCl 


Trecând un curent de dioxid de azot printr-o coloană de clorură de po¬ 
tasiu în prezenţa urmelor de apă se obţine clorură de nitrozil: 

2N0 2 + KC1 = KNO 3 + NOCl 

Se prepară şi din azotit de sodiu şi acid clorhidric (Inorganic Syntheses 
1953). Clorura de nitrozil este un gaz incolor, care se condensează la —5,8°C 
într-un lichid roşcat. Din variaţia densităţii cu temperatura urmează 
că se disociază numai la temperaturi înalte. Cristalele galbene ca lămîia 
se topesc la—59,9°C. Constanta dielectrică este 22,5 la —27°C. Este o 
substanţă diamagnetică J.A.A.Ketelaar şi K.J.Palmer 
(1937) i-a determinat structura prin difracţie de electroni. Distanţa N—O = 
=1,14 Â este mai scurtă decît legătura dublă conform celor aşteptate pentru 
ionul ( :N = O :) + . Distanţa N — CI = 1,94 Â (O—CI = 2,64) reflectă 
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caracterul parţial ionic al legăturii respective. Unghiul CI—N —O este 
116°. Structura neliniară a fost stabilită cu ajutorul spectrului în infra- 
roşu în care apar trei vibraţii fundamentale cerute de această structură 
( A . G . P u 1 f o r d şi A . W a 1 s h — 1951). Momentul de dipol 
electric 1,83 D experimental, în raport cu cel calculat pentru legătura 
pur covalentă (0,3 D) este şi el în acord cu caracterul parţial ionic. 

Reacţiile clorurii de nitrozil sînt cele ale unui amestec de clor şi oxid 
de azot. Se oxidează la temperaturi moderate în clor şi dioxid de azot: 

2XOC1 4 O, = 2XOo 4 CL, 

Clorura de nitrozil se descopune fotochimic. După G . B . Kistia- 
kowsky randamentul cuantic este doi între 3650 -6300 Â : 

NOCl + hv = NOCl* şi 
NOCl* 4 NOCl = 2X0 4 Clo 

Cu iodul se observă reacţia reversibilă în faza gazoasă : 

2XOC1 4 I 2 ;=? 2XO 4- 2CII 

Are o acţiune clorurantă asupra metalelor la rece sau la cald în ordinea : 
Zn, Iig, Fe, Sn, As, Sb, Bi, Pd, Pb, Ag, Cu, Al etc. Azotaţii de argint 
şi plumb sînt transformaţi în cloruri. Unele metale (K, Ag, Cd etc.) reacţio¬ 
nează cu clorura de nitrozil formînd cloruri şi oxid de azot. Alte metale 
(Cu, Zn, Al, Fe etc.) formează cloruri care dau cu excesul de clorură de 
nitrozil produşi de adiţie. Cu sulful şi selenul, clorura de nitrozil reacţio¬ 
nează eliberînd oxid de azot şi producînd S 2 C1 2 şi Se 2 Cl 2 . Clorurează uşor 
siliciul: 

Si 4 4CIXO = SiCI 4 4 1X0 

Clorurează, nitrozează, cloronitrozează, oxidează şi diazotează, multe 
substanţe organice. Clorura de nitrozil reacţionează cu diferite combinaţii 
în diferite feluri (R . P e r r o t — 1935): 

AgC10 4 + C1XO = X0C10 4 4 AgCl: 

AgXO., 4 C1NO = AgCl + NO 4 N0 2 

Clorura de nitrozil este un bun dizolvant, însă formează adesea compuşi 
de adiţie sau de coordinaţie cu sărurile dizolvate : HgCl 2 • NOCl, CuCl • NOCl, 
FeCl 3 'NOCl, AIC1 3 -N0C1, SnCl 4 -2NOCl, BCl 3 NOCl, SbCl 5 -NOCl care în 
realitate sînt săruri complexe de tipurile NO[MC1 3 ], NO[MCl 4 ], NO[MCl 6 ]. 

Studiile cu raze X atestă o structură ionică pentru NO+AIC17. Reacţii 
de schimb între 36 C1 şi clorul unor astfel de compuşi (C1 NO-AsC 1 3 , 
ClNO-FeCl 3 ,ClNO- SbCl 5 ) indică de asemenea o structură ionică. Electroliza 
NO + FeCl 4 “dă oxid de azot la catod şi clor la anod. Acţiunea ionizantă 
a clorurii de nitrozil lichide, pare normală dacă se ţine seama de constanta 
sa dielectrică 19,7 la — 10°C (D.B. Burg, D.E. Mac Kenzie 
1952). 
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S-a studiat sistemul compus din acid azotic şi acid clorhidric cunoscut 
din evul mediu sub numele de apă regală, deoarece dizolvă aurul ,,regele 
metalelor”. în sistem se formează clorură de nitrozil şi probabil diclo- 
rură de nitrozil, după reacţia : 

HNO s -f 3HC1 NOCl 4- cu + 211,0 

Bromura de nitrozil. Aproape toate metodele de preparare a clorurii 
sînt valabile pentru bromura de nitrozil. Reacţia directă se realizează 
trecînd gazul în brom la —7°C şi răcind apoi la — 15°C. 

Bromura de nitrozil este mai instabilă şi conţine aproape totdeauna 
un exces de brom sub formă de perbromuri KOBr 2 , NOBr 3 uşor di- 
sociabile. Bromura de nitrozil este un lichid brun închis, care fierbe la 
circa — 8 °C şi se solidifică la —55,5°C. Reacţiile sînt asemănătoare clorurii. 

Structura este aceeaşi cu diferenţe în distanţe. Astfel, distanţa K—Br 
este 2,14 Â şi K — O este 1,15 Â. Suma razelor covalente este 1,88 A. 
Apare aici un caracter ionic susţinut de momentul de dipol 1,870 D, 
experimental, care este mare în raport cu cel calculat (0,4 D) pentru o 
structură covalentă (J.A.A. Ketelaar — 1043). 

Percloratul de nitrozil. K.A. Ilofmann şi A. Zedtwitz 
(1009) au barbotat vaporii nitroşi (NO+N 0 2 ), degajaţi de azotitul de 
sodiu tratat cu acid azotic 68 %, prin acid percloric de concentraţie peste 
70% obţinînd cristale strălucitoare incolore cărora le-au atribuit formula 
N0C10 4 -H 2 0. Ulterior s-au obţinut anhidre (K.Cruse, B. Drob- 
n j , G. Huck şi H. Moller — 1950). 

Cristalele uscate de anhidridă fosforică la 18°C au densitatea 2,169 
şi sînt izomorfe cu hidratul H a O -C10 4 H care are structura (H 3 0)C10 4 
si cu percloratul de amoniu NH 4 C10 4 , ceea ce justifică formula lorNOC10 4 
(L.J. Klinkenberg — 1937). S-a demonstrat că această combinaţie 
este un electrolit binar în nitrometan. Cristalele sînt puternic higroscopice. 
Se descompun sub 101°C după prima schemă şi peste această temperatură, 
după cea de a doua : 


4N0C10 4 = 4C10 2 + 2N t 2 0 5 + O, 


4N0C10 4 = 2C1, + 4N0 2 + 60 2 

Substanţa este un oxidant puternic. Prin electroliză azotul migrează 
kt catod. Căldura sa de formare este —41,79 kcal/mol ( K . Cruse- 
1949). 

Sulfatul acid de nitrozil. A fost semnalat în camerele de plumb de K. 
Clement şi Ch. B. D^sormes (1806). Se obţine după reac¬ 
ţia de recuperare a oxizilor de azot în turnul J. L. Gay-Lussac (K.A. 
Hofmann — 1909) : 


N 2 0 3 + 2H,S0 4 ^z=î 2N0HS0 4 + H,0 


43 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Reacţia de formare poate fi realizată la 0°C şi astfel: 

n 2 o 4 + h 2 so 4 = hno 3 + nohso 4 

2N 2 0 4 + 2S0 2 + H 2 0 = 2N0HS0 4 +NO + N0 2 

Acelaşi rezultat se obţine între acidul azotic şi dioxidul de sulf la 0 C C 
sau între clorura de nitrozil şi acid sulfuric concentrat: 

hno 3 + so 2 = nohso 4 
noci + h 2 so 4 z=? nohso 4 + HC1 

Se formează cristale lungi romboedrice, impure, sensibile la umiditate 
care trec uşor în pirosulfat de nitrozil sau oxid de azot şi acid sulfuric: 
2N0HS0 4 = h 2 o + (N0) 2 S 2 0, 

Sulfatul acid de nitrozil se descompune în prezenţa apei mai ales la ri¬ 
dicarea temperaturii: 

nohso 4 + h 2 o = h 2 so 4 + hno 2 

Grupa NO + reacţionează ca un acid Lewis, iar NO, CI”sau HSOr ca o bază. 

Reacţia de formare a sulfatului acid de nitrozil este în acest sens 
o reacţie acido-bazică. Cu nalogenurile alcaline (cu excepţia iodurii) sau cu 
acidul clorhidric se formează halogenurile de nitrozil respective. Acţio¬ 
nează oxidant asupra hidrogenului sulfurat, sulfului şi dioxidului de sulf : 

2N0HS0 4 + S0 2 + 2H 2 0 = 2NO + 3H 2 S0 4 

în camerele de plumb au loc următoarele reacţii la care participă sulfatul 
acid de nitrozil: 

2H 2 S0 4 +N0 + N0 2 Z=f 2N0HS0 4 +H 2 0I 

> Reacţii secundare 

H 2 S0 4 + N 2 0 4 N0HS0 4 + HN0 3 J 

2N0 2 H + 2SO z + H 2 0 «= 2H 2 S0 4 + N 2 0 

2N0HS0 4 + H 2 0 ÎZ* 2HjS0 4 + NO + NO, ) 

2S0 2 + 3/2 0 2 + 2NO + H 2 0 = 2N0HS0 4 } Reacţii utile 
S0 2 + NO + N0 2 + H 2 0 = H 2 S0 4 + 2NO J 

Sinteza sulfatului acid de nitrozil pornind de la acid azotic şi acid sulfuric, 
hidroliza sulfatului acid de nitrozil în aceşti compuşi precum şi formarea 
reversibilă a clorurii de nitrozil din acid clorhidric şi sulfat acid de nitrozil 
pledează în favoarea constituţiei sulfatului de nitrozil derivat din conden¬ 
sarea a doi acizi NO(OH) şi (HO)SO s (OH). în acest mod se formează 
o anhidridă mixtă 0N0S0 2 0H care conservă radicalul nitrozil, adică nu 
există o legătură între sulf şi azot. K. Crase (1949) a arătat că in acid 
sulfuric se disociază în ÎÎ0 + şi HSOi". Formarea sulfatului acid de nitro¬ 
zil pornind de la acidul hidroxilamin-monosulfonic în care azotul este 
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puternic legat de sulf este un argument în favoarea formulei nitro : 
(N0 2 ) — S0 3 H deşi datele crioscopice o contrazic. S-a admis chiar otau- 
tomerie între cele două forme : 

ONOSOj(OH) J^î[(NO 2 )SO 2 0H 

Spectrul Baman al cristalelor şi al soluţiilor sulfurice indică prezenţa 
liniei 2315 cm -1 caracteristică pentru cationul NO + găsită în alte săruri. 
Se cunosc şi alţi compuşi de tipul celor de mai sus : (NO) 2 Se0 4 , NOHSe0 4 , 
X O Ke0 4 , NOSCN etc. (J.B. Partington şi A.L. W h y - 
in e r s — 1949). 

Acidul hidroazotos (Acidul ni(roxilic). Se cunosc sărurile a doi acizi 
ce pot fi descrişi prin formula NO -all 2 0. Primul acid a fost numit nitro- 
xilic, întrucît anionul său conţine grupa X0 2 . A fost studiat de E . B . 
51 a x t e d (1917) şi de E . Z i n 11 şi O . K o h n (1928). Oxidul de 
azot nu este anhidrida acidului hidroazotos. 

Se cunoaşte numai sarea de sodiu anhidră'preparată în mediu an- 
liidru pe baza reacţiei: 

NaN0 2 + Na = Na 2 N0 2 

Soluţiile celor două substanţe în amoniac lichid în stare diluată şi dacă 
se poate în absenţa aerului, reacţionează formînd un precipitat galben 
închis de formulă Na 2 N0 2 (E.B. Maxted —1917). Electroliza 
unei soluţii anhidre a azotitului unui metal alcalin în amoniac lichid, 
furnizează hidroazotit la catod : 

NaN0 2 ^ZZÎNa+ + NOs“ Na+ + NaN0 2 + e = Na 2 N0 2 

Sarea de sodiu este atacată cu explozie, de aer, oxigen, umiditate şi an¬ 
hidridă carbonică. Explodează Ia încălzire la 100—130°C. Prin descompunere 
formează oxid de disodiu, azotit, azotat şi oxigen molecular. Se manipu¬ 
lează mai uşor în vid. Este greu de studiat fiindcă unii dizolvanţi o 
descompun (apă, alcool, acetonă, cloroform) iar alţii nu o dizolvă (amoniac 
lichid, hidrocarburi etc.). O soluţie eterică de iod o transformă astfel: 

Na 3 N0 2 + 1/2 I 2 = Nai + NaNO. 

Avînd un număr impar de electroni este paramignet.ic, deci sarea de sodiu 
are caracterul unui radical liber. VV . Klemm şi H . Pauli (1951) 
au determinat susceptibilitatea sării arătînd că este slab paramagnetică, 
ceea ce corespunde formulei Na 4 N 2 0 4 . Creşterea temperaturii măreşte 
procentul de monomor. 

S-a descris o sare Na 2 N 2 0 3 sau Na 2 0 -2NO numită incorect hipo- 
nitrat. Aceasta ar deriva de la acidul H 2 0 -2NO sau H 2 N 2 0 3 numit acid 
nitrohidroxilamic. Se cunosc şi săruri de Ba, Pb, Cd, Ag, Hg. Aceste săruri se 
oxidează uşor şi se reduc uşor. 
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Trioxidul de diazot. A fost preparat deP.L. Dulong (1816) 
din oxid de azot şi dioxid sau din oxigen şi oxid de azot: 

n 2 o 4 + 2NO = 2N 2 0 3 

A fost preparat şi de E. Peligot (1841), C . F . Bammels- 
b e r g (1872) şi alţii (I. R . Beattie — 1963). 

Preparare. Se obţine din produşii gazoşi degajaţi de acidul azotic 
(d\ b = 1,16—1,20) tratat cu cupru, anhidridă arsenoasă, amidon, zahăr: 

2HN0 3 + As 2 0 3 + 2H 2 0 = 2H 3 As0 4 + N 2 0 3 

In cantităţi stoechiometrice apa descompune dioxidul de azot lichid 
la — 20°C şi sulfatul acid de nitrozil: 

2N 2 0 4 + H 2 0 = 2HN0 3 + N 2 0 3 
2N0HS0 4 + H 2 0^ZZÎ2H 2 S0 4 + N 2 0 3 

Trioxidul de diazot se formează prin acţiunea scînteilor electrice asupra 
aerului lichid. Se formează şi prin condensarea unui amestec echimole- 
cular de oxid şi dioxid de azot. La acidularea soluţiei unui azotit alcalin 
se formează acid azotos care se descompune în trioxid de diazot şi apă : 

2NaN0 2 -f 2H 2 S0 4 = 2NaHS0 4 + 2HN0 2 
2HN0 2 = N 2 0 3 + HaO 

Trioxidul de diazot se separă de alţi oxizi care se mai formează în reacţiile 
de mai sus, răcind amestecul la aproximativ — 30°C, cînd trioxidul de 
diazot se condensează sub forma unui lichid albastru-indigo închis. 

Proprietăţi fizice. Anh idrida azotoasă este cunoscută ca un corp solid 
albastru-indigo, disociat deja în stare lichidă şi disociat puternic în stare 
gazoasă : 

n 2 o 3 ;=?no + no 2 

Amestecul în echilibru conţine la25°C numai 10% !N 2 0 3 şi 90% (!NO-f- 
Îs0 2 ). Prin răcire cele două gaze se combină din nou. Căldura de reacţie 
este —9,6 kcal/mol, iar energia liberă de reacţie este —0,44 kcal/mol 
(la 25°C), dar aceasta creşte mult la temeperatură mai joasă. Este foarte 
instabil, ceea ce explică constantele fizice discordante. Densitatea sa este 
1,782 la —195°C. Lichidul se solidifică la —103°C şi fierbe la 3,5°C. 

La temperatură joasă constă din molecule N 4 0 6 . Dizolvat în acid 
acetic posedă mase moleculare determinate crioscopic între cele cores¬ 
punzătoare formulelor N 2 0 3 şi N 4 0 6 . în stare lichidă este diamagnetic. 

Trioxidul de diazot cristalizează în sistemul tetragonal. Structura 
sa este dezordonată (T.B. Reed şi W.N. Lipscomb— 1953). 
S-a sugerat o structură electronică asemănătoare cu aceea a N 2 0 4 
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Anhidrida azotoasă uscată pe anhidridă fosforică emite vapori coloraţi 
în roşu, în care o mică porţiune de gaz este disociată în oxid de azot şi 
de diazot. Anhidrida azotoasă, eventual sub presiune, se combină parţial 
cu apa cu descompunere lentă şi cu o culoare verde datorită anhidridei 
libere : 


N,0 3 + 1I 2 07=22HN'0 2 

Miscibilitatea lichidelor este reciprocă şi limitată. Amestecul de vapori 
mtroşi (oxid de azot şi dioxid de azot amestecate cu oxigen) au fost amplu 
studiate în legătură cu polemica dacă există sau nu anhidridă azotică in 
acest amestec. S-a studiat creşterea volumului la amestecul oxizilor de 
azot şi a dioxidului, contracţia volumului la oxidarea oxidului de azot 
(B . A bel şi J. P r o i s 1 — 1929). Echilibrul: 

NOj + NO^rfNjO, AU = 9600 cal 

depinde de presiune şi temperatură. Procentul de molecule disociate 
creşte cu scăderea temperaturii şi creşte cu presiunea. La presiunea de 
o atmosferă şi la 25°0, 10,5% din molecule sînt nedisociate. 

Oonsiderînd trioxidul de diazot H 2 0 3 ca o anhidridă a fost formulat 
sub forma OH—O—HO însă pentru a interpreta culoarea i s-a dat o 
formulă asimetrică 0 2 H—HO. S-a admis o legătură dublă între atomii 
de azot cu unele legături coordinative între azot şi oxigen. Din spectre 
Kaman, în infraroşu şi ultraviolete s-a scos în evidenţă identitatea ato¬ 
milor de azot în moleculele X 2 0 2 , H 2 0 3 , X 2 0 4 . Băcînd reacţii de schimb 
izotopic între moleculele 14 NO şi gazul marcat 1J H0 2 + 15 H0 2 , L i e f e r 
(1950) constată un schimb rapid, ceea ce se interpretează prin prima din 
cele două reacţii următoare şi exclude pe cea de a doua cu legătura puter¬ 
nică azot-azot: 

UNO + UNOjTzrP'NO - O - 15 NO:—>i J NO. + u N0 
“NO + UNO..—'«XII — 15 N0 2 

Totuşi reacţia lui G. Lunge impune legătura azot-azot: 

ON - N0 2 + 2S0 2 = 2S0 3 + NsS - O 

care, prin analogie cu anhidrida azotică se explică prin structura ionică 
(HO) + (H0 2 )~. 8-a pus în evidenţă şi ionul (H 2 0 3 ) + care ar fi (NO) + N0 2 
sau (NO z ) + HO (J.D.S. Goulden, C.K. Ingold şi D.J. 
M i 11 e n — 1950). 

Proprietăţi chimice. Amestecul de gaze la temperatura obişnuită 
conţine un mare procent de anhidridă şi cu apa formează acid azotos : 

n 2 o 3 + h 2 o = 2IIN0 2 

Acesta se descompune însă în acid azotic eliberînd oxid de azot: 


3HN0 2 = HNOj + 2NO + H.O 



678 


GRUPA A V-A PRINCIPALA 


Hidroxizii alcalini absorb^amestecul de gaze formindu-se azotit: 

N 2 0 3 (N0 + N0 2 ) + 20H- = 2NOI" + H 2 0 

în stare lichidă acţionează rapid asupra hidroxizilor alcalini, formînd 
azotit. Anhidrida azotoasă se combină cu oxigenul începînd de la — 100°C, 
însă reacţia este lentă. Trioxidul de diazot N 2 0 3 (NO + N0 2 ) reacţionează 
aproape cantitativ cu acidul sulfuric spre a forma sulfat acid de nitrozil: 

no + no 2 + 2H 2 S0J= 2N0HS0 4 + h 2 o 

Cu ozonul reacţia este rapidă formîndu-se o flacără albastră datorită 
probabil oxidului superior N 0 3 . Este redus de dioxid de sulf în aer sau oxigen 
la oxid de diazot, ceea ce implică o legătură între atomii de azot. Cu anhidrida 
sulfurică formează compuşi de adiţie 5S0 3 -3N 2 0 3 , 3S0 3 -N 2 0 8 . 

Recunoaştere şi determinare. Moleculele de anhidridă intacte se absorb 
în H 2 S0 4 0(j°B4. Este absorbit şi dioxidul, deci se determină suma 
N 2 0 3 +N 2 0 4 : 

N 2 0 3 + 2H 2 S0 4 «ZZ!2(N0H1IS0 4 ) + H 2 0 
N 2 Q 4 + H 2 S0 4 ^=?(N0)(HS0 4 ) + hno 3 

Oxidul de azot neabsorbit se determină cu permanganat în soluţie sulfurică 
la 40°C. Lichidele sulfurice tratate tot cu permanganat sînt trecute în 
azotometru. Un calcul poate defini raportul componenţilor ( A . San- 
f o u r c h e — 1924). 

Acidul azotos. K.W. 8c h cele a semnalat în anul 1774 acidul 
azotos în apele de spălare a gazelor produse la pirogenarea azotatului 
de potasiu. J . J . Berzelius i-a stabilit definitiv existenţa. J . L. 
Gay-Lussac, P.L. Dulong şi E.M. Peligot l-au 
studiat. 

Preparare. Anhidrida azotoasă reacţionează reversibil cu apa la 
0°C formînd acid azotos, care se transformă cu timpul şi în soluţii concen¬ 
trate în acid azotic : 

n 2 o 8 + h 2 o;=?2HNo 2 

3HN0 2 ^=?HN0 3 + 2NO + H 2 0 K = 39,6 (30°C) 

Cinetica ultimei reacţii a fost studiată de E . Abel (1930; 1949). 
Aceasta este o reacţie de disproporţionare. 

în industrie se folosesc gazele de la oxidarea amoniacului de cap 
sau de coadă, care sînt reţinute în soluţii de carbonat de sodiu pentru a 
prepara azotiţi destinaţi sintezei coloranţilor. Se poate utiliza şi reacţia 
azotitului de bariu cu acid sulfuric : 

Ba(N0 2 ) 2 + H 2 S0 4 = BaS0 4 + 2HN0 2 
O soluţie apoasă de acid azotos se obţine şi prin reacţiile : 

NaN0 2 + H 2 S0 4 = NaHS0 4 + HNO t 
AgNO a + HC1 = HN0 2 + AgCl 
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Acidul azotic poate fi redus de oxidul de azot, electrolitic (cu catod de 
cupru şi argint), de hidrogen şi sub acţiunea luminii : 

2NO + HNO a + H 2 0^=Z!3HN0 2 

Azotaţii sînt reduşi la temperatură înaltă de Fe, Zn, Pb, Cu. C, Co, 
formiaţi, sulfuri, sulfaţi, acid fosforos etc. : 

420°C 

MNOa + Pb = PbO + MNO, 

Se poate utiliza şi dioxidul de sulf în'prezenţa oxidului de calciu : 

NaN'O, + S0 2 + CaO = CaSO, + NaNO a 

Azotiţii obţinuţi se purifică prin cristalizare. O serie de compuşi care conţin 
azot pot fi oxidaţi la oxid de azot, care în condiţii favorabile furnizează 
acid azotos. Se poate oxida azotul, amoniacul. Amoniacul în contact 
cu catalizatorii sau electrolitic în mediu alcalin conduce la acid azotos. 
Practic se foloseşte amestecul oxizilor NO + N0 2 sau mai bine anhidrida, 
cînd se prepară acidul pur sau se toarnă progresiv o soluţie concentrată 
de sulfat de aluminiu la o soluţie saturată de azotit de sodiu ( A . Chre- 
tien şi J. Longi — 1945). 

Poprietăţi fizice şi chimice. Problema structurii acidului azotos 
este co ntroversat ă. După T r u t e r , ionul azotos este simetric şi unghiu¬ 
lar cu O—N—0=132,48° şi distanţe interatomice de 1,139 Â în azotiţi- 
Structura grupei nitro N0 2 asemănătoare cu ionul azotit este de asemenea 
controversată, simetrică şi nesimetrică ( N . W . Gregory şi E . N . 
L a s s e 11 r e — 1947). Crioscopic şi conductometric azotiţii şi acidul 
azotos par neasociaţi. Prin studii de putere refringentă J . W . B r u h 1 
(1898) admite existenţa în soluţie a acidului ortoazotos N(OH) 3 . Deci 
azotiţii obişnuiţi ar fi metaazotiţi cu o hidratare inferioară şi azotiţii ba¬ 
zici M(N0 2 ) 2 *M0 ar deriva de la un acid piroazotos [2N(OIi) 3 — H a O = 
= N,0(0H)J. 

Faptul că soluţiile de azotit nu acţionează oxidant ca acidul arată 
că oxidareanuse datoreşte anionului NO-f. S-a admis că acţiunea oxidantă 
este datorită moleculelor neionizate HN0 2 , sau că în săruri anionul 
diferă de cel din acid sau că dacă sînt aceiaşi, atunci oxidarea se datoreşte 
anhidridei azotoase : 


2HN0 2 iZZ? N 2 0 3 + H 2 0 

S-a admis de asemenea o tautomerie între o formă normală, hidroxi 
O = N — OH inactivă şi una nitro 0 2 N — H, oxidantă : 

H 

0=N-O —H^=z!0 2 N-H :6:N:0:H^Z*:0:N :6: 
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în soluţie acidă predomină forma nitro, in soluţie apoasă de azotit forma 
hidroxi. Măsurători de conductibilitate pledează pentru forma hidroxi. 

Azotitul de mercur (I) se comportă ca o sare, deşi mercurul are afi¬ 
nitate pentru azot şi ar putea da o sare neionizată. Un azotit formează 
cu un alcool un ester volatil, insolubil, care la reducere formează alcool 
şi amoniac, ceea ce înseamnă că hidrocarbura nu este legată de azot ci 
de oxigen O = N — OR : 


C 2 U s OII + llNOj = C 2 II s O-N - O + 11,0 


Azotitul de argint reacţionează cu iodura de metil spre a da nitrometan 
0 2 N—CH 3 care redus formează amină, ceea ce dovedeşte că atomul de 
carbon este legat de azot. 

Ionul azotit se poate coordina fie prin azot, fie prin oxigen. A. W e r - 
n e r (1907) a preparat combinaţii complexe care conţin anionii mono- 
valenţi izomerl — O— N = O şi — N0 2 . Nitritocomplecşii de exemplu, 
X[Co en 2 (O —N = 0) 2 ] sînt galben deschis, iar nitrocomplecşii de exemplu, 
X[Co en 2 (\0,) 2 ] sînt roşii cărămizii. Adică este vorba de o izomerie 
nitro (M :\0 2 ) şi nitrito (M : OXO). în general nitrito-complecşii trec 
în nitro-complecşi la şedere ( B . A d e 11 — 1950). 

Proprietăţile magnetice ale azotiţilor sînt în acord cu formula O = X — 
— OH, pe cînd cele ale azotitului de argint îl apropie de un nitroderivat 
( P . Pascal- 1898). 

Rezultatele spectrelor Raman şi de raze X arată că în azotitul de 
sodiu ionul nitrit are o configuraţie triunghiulară : 



Au fost date şi alte valori (G.B. Carpenter — 1952). Tăria legă¬ 
turi X—O este intermediară între cea a unei legături duble şi simple. 
Structura poate fi intrepretată ca o rezonanţă între tipurile : 

N N —* ii« N 

-/\ /\- <i\ 

: 0 : : 0 : : 0 ‘ : 0 : : 0 : : 0 : : 0 : : 0 : 

Această rezonanţă explică formarea unui amestec de ester azotos şi ni¬ 
trit la acţiunea CH 3 I sau a ( 0113)2804 asupra unui azotit metalic : 


(CII 3 ) 2 S0 4 + NaNO. = NaCH,S0 4 + 


CH, — O — N = O 
.O 
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Ionii, esterii şi acidul au prin urmare formulele posibile (H. Burgarth 
-1926) : 

(O = N O) - O = N — O — R şi O = N — OH 

(O = N)“ (O = N - R) (O = N - H) 

I I i 

O O o 

Caracterul de acid slab este pus în evidenţă prin căldura de neutralizare 
a soluţiilor : 

HNOg -f NaOH = NaN0 2 + H 2 0 Ml = 11,1 kcal 

Soluţiile respective sînt conductibile. Este un acid mai puternic decît 
acidul acetic. Echilibrul: 

HN0 2 4Z=? NOiT -f H+ K = 6-IO- 4 (0°C) 

este deplasat spre stânga. Faptul că este un acid relativ slab explică reac¬ 
ţia uşor alcalină a soluţiilor datorită hidrolizei sărurilor : 

NOf + h 2 o hno 2 + oh- 

Existenţa unor săruri bazice cu metale grele şi uşurinţa cu care ionul 
azotit cu care se coordinează pentru a da complecşi stabili, se explică 
în acelaşi mod adică prin faptul că este un acid slab. 

E. Abel şi E. Neusser (1929) au dovedit cu ajutorul 
spectrelor de absorbţie că în soluţie există molecule HN0 2 nedisociate. 
Faptul că acidul este slab înseamnă că în general, sărurile bazelor slabe 
nu se formează. 

Acidul azotos nu a putut fi izolat nici în soluţie în stare pură. Este 
foarte reactiv şi foarte instabil. Soluţiile sale sînt stabile sub temperatura 
de 5°C. Este deplasat din sărurile sale de acizi slabi. Acţionează ca oxidant 
şi ca reducător. Este un acid slab care formează săruri relativ stabile. Po¬ 
tenţialul normal de oxido-reducere în mediu bazic este: 

Nor + 2HO- = Nor + H 2 0 + 2e E 0 = - 0,01 V 
iar în mediu acid : 

HN0 2 + H 2 0 = Nor + 3H+ + 2e E 0 = - 0,P4 V 

NO + H z O = HN0 2 + H+ + e E 0 = -1,00 V 

N 2 0 + 3H 2 0 = 2HN0 2 + 4H+ + le E 0 = -1,288 V 

Soluţiile acidului pur sînt cu atât mai instabile cu cît creşte concentraţia 
şi temperatura : 

3HN0 2 HN0 3 + 2NO + H z O MI = -18,4 kcal 

în decursul timpului reacţia a fost privită de ordinul ântîi, doi, trei şi 
chiar patru. S-a observat că este o reacţie autocatalitică, accelerată de o serie 



G82 


GRUPA A V-A PRINCIPALA 


de săruri ale metalelor din familia fierului, de cupru, de ioni (CI - , N0 3 - , 
C10 3 - etc.). Acest echilibru determină comportarea azotiţilor în soluţie, 
hidroliza lor. Oxidul de azot se degajă şi soluţia devine alcalină, iîn 
aer, acidul liber se oxidează lent. în aer, azotiţii trec în azotaţi 
( G.Lunge): 


3KN0 2 + H,0 = KNO a 4 - 2NO + 2KOH 


E. Abel, H. Schmid (1928) împreună cu S . 

Babad (1930) 

au arătat că descompunerea acidului azotos poate fi 
următoarele procese : 

descrisă cinetic de 

4HN0 2 N 2 0 4 + 2NO 4- 2H 2 0 

(i) 

n 2 o 4 + h 2 o HX0 2 -f NO^ + H+ 

(2) 

HNOj 4- H- + NOr N 2 0 4 4 H 2 0 

(3) 

N 2 0 4 + 2NO + 2H 2 0 4HN0 2 

(4) 


Reacţia (2) este foarte lentă, (3) relativ lentă, (4) şi (1) inverse şi rapide. 
Descompunerea acidului azotos poate fi accelerată fotochimic de lumina 
unui bec cu filamant de wolfram (4725—8500 Â) fără ca legea echivalenţei 
a lui A . E i n s t e i n să se aplice. 

Acidul azotos se comportă ca şi sărurile, ca oxidant şi reducător. 
Comportarea depinde de sistemul antagonist, de concentraţia ionilor 
de hidrogen şi temperatură. 

Ca oxidant, acidul azotos se poate transforma în oxizi inferiori, azot 
şi uneori chiar în hidroxilamină şi amoniac. Astfel acidul azotos oxidează 
amoniacul reducîndu-se la azot: 

nh 3 + iino 2 = n 2 + 2H 2 0 

Acidul azotos poate fi redus electrolitic şi de diferite amalgame. Hidro¬ 
genul în stare născîndă reduce acidul azotos şi azotiţii: 

NaN0 2 + Zn 4- 5NaOII 4 6H 2 0 = NH 4 OH + 3Na 2 [Zn(OH) 4 | 
în mediu acid oxidează acidul iodhidric sau iodurile : 

21- + 2NOă" + 4H+ = I 2 4 2NO -f 2H 2 0 
Hidrogenul sulfurat este oxidat la sulf, acid sulfuros şi tiosulfuric : 

6HN0 2 4 2H 2 S = 3N 2 0 + 2H 2 S0 3 + 3H 2 0 
2HN0 2 + 2H 2 S = N 2 0 + 2S 4- 3H 2 0 
S + H 2 S0 3 = H 2 S 2 0 3 

în exces de hidrogen sulfurat se formează hidroxilamină şi amoniac : 
HN0 2 + 2H 2 S = NH 2 OH 4- 2S + H 2 0 
HN0 2 + 3H a S = NH 3 + 3S 4- 2H a O 
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în mediu puternic alcalin se formează numai amoniac şi tiosulfat : 


2HN0 2 + 4H 2 S = H 2 S 2 0 3 + S 2 + 2NH 3 + H 2 0 
Acidul azotos reacţionează cu acidul azothidric confoim reacţiei: 


hn 3 + hno 2 = n 2 o +;n 2 + h 2 o 


Reacţia azotiţilor cu sulfiţii acizi a fost studiată de F. Easchig 
(1924) de H. Sisler şi L.F. Audrieth (1938) etc. Aceasta 
poate fi rezumată în schema : 


^H,NSO,H 


Reducere ^NH 3 

HONO-» (OH) 2 NO]-» HONH,- A 3 

t 

1 -> (H0) 2 NS0 3 H] HONHSO 3 H->HN(S0 3 H ) 2 

Sulfatar I f 

'-» H0N(S0 3 H ) 2 ->N(SO s H ) 3 


Acidul arsenos este oxidat de acidul azotos la acid arsenic : 

H 3 As0 3 + 2HN0 2 = H 3 As0 4 + 2NO + H 2 0 

Sărurile de fier (II), de mangan (II), hexacianoferaţii (II) sînt oxidate 
în mediu acid şi hidroxizii respectivi în mediu alcalin, la cald. Azotul 
din azotiţi trece în oxid de azot în mediu acid, în oxid de diazot şi amoniac 
în mediu neutru sau slab alcalin şi în amoniac în mediu alcalin : 

Fe 2 + + HN0 2 + H+ = Fe 3+ + NO + H 2 0 

Acidul azotos reacţionează cu clorura de staniu (II) şi de titan (III). 
Toţi compuşii care conţin grupa NH 2 (amoniac, amine, amide, hidro- 
xilamina, acizii amidosulfonici etc.) se diazotează şi apoi degajă azot: 


C 8 H 5 NH 2 + HN0 2 + HCl = [C 6 H 5 N 2 ]C1 + 2H 2 0 

Hidroxilamina se oxidează la oxid de diazot: 


HO-NH 2 + HNO g = N 2 0 + 2H 2 0 

Acidul amidosulfonic sau sulf a mic H 2 NS0 3 H se oxidează cu formare 
cantitativă de azot (R.C. Brasted 1946—1953) : 

h 2 n- so 3 h + hno 2 = n 2 + h 2 so 4 + h 2 o 

Cu acidul azotos ureea se descompune în dioxid de carbon şi azot: 


CO(NH 2 ) 2 + 2HN0 2 = C0 2 + 2N 2 + 3H 2 0 


Acţiunea oxidantă a acidului azotos în chimia organică este foarte impor¬ 
tantă ( H a r t — 1951). 
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Acţionînd ca reducător, acidul azotos se transformă în acid azotic. 
Oxigenul oxidează acidul azotos şi nu oxidează azotiţii, ceea ce înseamnă 
că nu oxidează direct ionul E . A b e 1 (1949) propune mecanismul: 

2HN0 2 ;=? n 2 o 3 + h 2 o no 2 + no + h 2 o 
2NO + Oo ţzl 2NOo N 2 0 4 
N 2 0 4 + H 2 0 ţ —* HNO s + HN0 2 

Prima reacţie determină viteza de reacţie. Mediul de acid azotic măreşte 
viteza de reacţie. Ozonul şi apa oxigenată oxidează şi ele acidul azotos : 

h 2 o 2 + hno 2 = Noi* 4- h 2 o 4- H+ 

•Clorul, bromul şi iodul oxidează de asemenea acidul azotos. Iodul topit 
atacă azotiţii la cald. în soluţie, viteza reacţiei cu iodul este cea mai lentă. 
Viteza ei a fost studiată de R. Durrant, R . O . G r i f f i t h şi 
A. Mac Keowne (1931) : 

NOs + I 2 + HoO = Nor + 21- + 2H+ 

Acidul doric, bromic la rece şi acidul iodic la cald sînt reduşi de acidul 
azotos la hidracid : 

3HN0 2 + HCIO, = HC1 + 3HNO a 

Cinetica acestor reacţii nu este simplă. Ea sa fost studiată de A . Kurte- 
n a c k e r (1914—1920). în cazul acidului iodic, reacţia se pare că decurge 
prin intermediul ionului hipoiodos : 

ior + 2N05T = io- + 2NO;T 

210- + NOîT + 211+ = I 2 + NOf + H 2 0 

Acidul azotos este oxidat în mediu acid de permanganatul de potasiu : 

2KMn0 4 + 5HN0 2 + 3H 2 S0 4 = K 2 S0 4 + 2MnS0 4 + 5HN0 3 + 3H 2 0 

Este de asemenea oxidat de dicromaţi în mediu acid : 

K 2 Cr 2 0 7 4- 3HN0 2 + 4H,S0 4 = Cr 2 (S0 4 ) 3 + I< 2 S0 4 + 3HN0 3 + 4H,0 

O reacţie asemănătoare este cea cu dioxid de plumb în mediu acid : 

Pb0 2 + HNO« 4- H 2 S0 4 = PbS0 4 4- HN0 3 4- H 2 0 

Oxidarea acidului azotos cu bromat de argint este de interes analitic : 

Ag+ 4- BrOj - 4- 3HNOo 4- 3H 2 0 = 3H 3 0+ 4- 3NO^ 4- AgBr 

Sărurile de mercur (II) de aur trivalent, de ceriu (IV), dioxidul de plumb, 
de mangan şi tetraoxidul de osmiu oxidează acidul azotos. 
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Razele X oxidează azotiţii. H . Fricke şi E.Y. H a r t (1935) 
admit că oxidarea are loc prin intermediul moleculelor de apă activate : 

NOJ + h 2 o* = Nor + h 2 

Soluţiile apoase de acid azotos conţin puţină anhidridă liberă ca şi acidul 
carbonic, fapt evidenţiat prin culoarea albastră a soluţiilor mai concentrate : 

2HN0 2 izzt n 2 o 3 + h 2 o 

Azotiţii. Sărurile acidului azotos se numesc azotiţi MN0 2 . Se cunosc 
azot iţi ai metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase precum şi alţi azotiţi 
greu solubili ca azotitul de argint sau de mercur monovalent. Elementele 
grele divalente dau azotiţi bazici deşi s-au preparat azotiţi neutri de zinc 
si cadmiu. Cele trivalente (Fe, Cr, Al) dau azotiţi stabili. 

Pentru prepararea sărurilor se tratează sarea de bariu cu un sulfat 
şi sarea de argint cu o clorură, se filtrează şi rezultă o soluţie a azotitului 
corespunzător. Poate fi realizat şi dublul schimb : 

2NaN0 2 + BaCl 2 Ba(N0 2 ) 2 + 2NaCl 

Cele două săruri rezultate se separă prin cristalizare în ordinea clorură 
de sodiu, azotit de bariu. Se mai poate utiliza drept metodă de preparare, 
reducerea azotaţilor şi reacţia unui amestec de oxid de azot şi dioxid 
de azot cu hidroxizii metalici (XaOH, KOH, Xa 2 C0 3 , Ca(OH) 2 ). în cazul 
sărurilor de sodiu şi potasiu nu este necesar un agent reducător, întrucît 
aceştia se descompun termic, conform reacţiei: 

2NaN0 3 = 2NaN0 2 + O» 

Ca agenţi reducători se utilizează cocsul, fierul, pirita, sulfura de fier (II), 
oxidul de fier (II), dioxidul de sulf, sulful, oxidul de carbon, plumbul: 

NaN0 3 + Pb = NaN0 2 + PbO 

Azotiţii au o culoare slab gălbuie şi se cristalizează foarte greu. Cei ai me¬ 
talelor alcaline sînt anhidri, cei ai metalelor alcalino-pămîntoase cristali¬ 
zează cu o moleculă de apă sau mai mult. Sînt în general solubili în apă 
şi higroscopici. Azotitul de argint este cel mai insolubil. Cei ai metalelor 
nobile cristalizează în general ca săruri anhidre. 

Prin încălzire se descompun într-un mod complicat, rezultînd oxid, 
dioxid, azotat şi azot. Azotitul de amoniu conţine amoniac şi azotit, două 
grupe reactive antagoniste. în stare uscată se descompune sub acţiunea 
temperaturii, uneori cu explozie: 

NH 4 N0 2 = N 2 + 2H.O A/f = 71,8 kcal 

în soluţie hidrolizează conform reacţiei: 

NH 4 N0 2 + H 2 0 NH 4 OH + HN0 3 
Azotiţii metalelor alcaline se topesc fără descompunere. 
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Azotiţii nu sînt stabili în soluţie apoasă, deoarece se oxidează cu oxi¬ 
genul din aer la azotaţii corespunzători. De exemplu, azotitul de argint 
galben se înnegreşte din cauza argintului rezultat prin descompunere, 
reacţie consecutivă reducerii sării de către acidul azotos rezultat prin 
hidroliză: 


2AgN0 2 = N0 3 + Ag+ + Ag + NO 

Azotiţii metalelor alcaline, alcalino-pămîntoase hidrolizează în soluţie, 
aceasta devenind alcalină : 

3MN0 2 + H 2 0 = MNO s + 2NO + 2MOH 
Azotiţii de argint şi mercur se desccmpun cu separarea metalului: 

2MN0 2 = MN0 3 + M + NO 

Azotiţii se unesc între ei pentru a da săruri duble, cu stabilitatea care poate 
atinge pe cea a combinaţiilor complexe. Ca săruri duble se citează : AgN0 2 • 
•MNO a , Hg(N0 2 ) 2 *2MN0 2 , Pb(N0 2 ) 2 -2Mîs0 2 care pot fi formulate şi ca 
ioni complecşi [Ag(N0 2 ) 2 ] , [Hg(N0 2 ) 4 ] 2 -, [Cd(H0 2 ) 4 ] 2 -, [Cu(N0 2 ) 3 ]-, 
[Pb(N0 2 ) 4 ] 2 - etc. 

Se cunosc şi azotiţi tripli, de exemplu: Fe(N0 2 ) 2 -Pb(N0 2 ) 2 -2KN0 2 sau 
PbK 2 [Fe(N0 2 ) e ]. Unul dintre cei mai stabili compuşi complecşi este : 
K 3 [0o(NO 2 )„] -1,5 H 2 0. 

Prin topirea sodiului cu azotit de sodiu la 200°C in creuzet de niche 
se pare că V . Gutmann şi A. Klemenc (1950) ar fi obţinut 
un ortoazotit Na 3 X0 3 derivat de la acidul ortoazotos N(OH) 3 . 

Proprietăţi fiziologice. Azotiţii au gust sărat şi sînt 
toxici. Azotitul de sodiu este un vaso-dilatator, utilizat contra anghinei 
pectorale şi a astmei în doză de 0,03—0,12 g, de mai multe ori pe zi. 
Azotitul de amil se comportă analog şi se recomandă contra hipertensiunii, 
însă organismul se obişnuieşte în curînd. Esterul etilic serveşte ca anti- 
spasmodic şi diuretic. 

Recunoaştere şi determinare. Reacţiile de culoare 
ale acidului azotos şi ale azotiţilor se datoresc puterii lui oxidante, redu- 
cătoare, diazotante sau instabilităţii sale. 

Pune iodul în libertate din ioduri în mediu acid şi colorează soluţia 
amidonată în albastru : 

2HI + 2HNO, = I 2 + 2NO + 2H 2 0 

Cu sulfatul de fier (II) în mediu de acid sulfuric diluat formează un inel 
brun. Cu hexacianoferat (II) în soluţie acetică şi diluată formează o culoare 
galbenă-verde închis. 

O serie de reacţii se bazează pe procese de diazotare. Astfel colorează 
în galben m-fenilen-diamina în doze de IO - ’ g. Un amestec de acid sul- 
fanilic şi de a-naftilamină formează eu azotiţii o coloraţie roz (reactiv P. 
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Griess 1878—1879). Cu difenilamiua formează o coloraţie albastră ca şi 
acidul azotic (V . Hovotka şi L . Divis— 1949). 

Se poate doza volumetric agitînd azotitul cu permanganat de potasiu 
intr-un vas închis şi dozînd excesul de permanganat pentru a evita faptul 
că reacţia este lentă. Poate fi redus la amoniac de aliajul Dewarda ca şi 
azotaţii. Din amestecul de azotiţi şi azotaţi, primii se distrug cu acid 
sulfamic, azotul degajat se dozează şi apoi se dozează azotaţii. 

întrebuinţări. Azotitul de sodiu se utilizează în industria 
chimică în special pentru fabricarea coloranţilor. Unii azotiţi se utilizează 
in medicină. 

Acidul peroxiazotos. K. Gleu (1929—1935) l-a pus în evidenţă 
tratînd un azotit alcalin cu apă oxigenată. Trecînd un curent de ozon 
printr-o soluţie de azidă de sodiu apare o culoare galbenă, apoi oranj, 
care dispare la exces de ozon. în lichidul alcalin se găseşte azotit şi azotat. 
Soluţiile oranj se stabilizează cu hidroxizi alcalini. Ele degajă oxigen 
spontan sau la cald şi un amestec în volume egale de azot şi oxid de di- 
azot. Se admite că în soluţie există acidul peroxoazotos 0=N—O—O—H. 
Aceeaşi coloraţie se obţine tratînd acidul azotos sau oxidul şi dioxidul 
de azot cu apa oxigenată. Un argument în favoarea concluziei este ini¬ 
ţierea de către soluţie a unei hidroxilări şi a unei nitrări a benzenului, 
ceea ce indică scindarea liomolitică în N0 2 şi OH (E. H a 1 f p e r m y şi 
P. L. Bobinson — 1952). 

Dioxidul de azot. Vaporii nitroşi coloraţi in roşu au fost cunoscuţi 
de alchimişti. A fost caracterizat de J. Priestley (1777). Natura 
vaporilor nitroşi a fost stabilită de J. L. Gay-Lussac şi alţii în 
jurul anului 1816. Au fost numiţi acid hipoazotic. H. St. Claire De¬ 
vii 1 e şi L. J. T r o o s t au observat intensificarea culorii şi scăderea 
densităţii cu ridicarea temperaturii. Din cauza rapidităţii şi reversibili¬ 
tăţii reacţiei : 

2N0,iT2N s 0 4 

şi din cauza faptului că la temperatura obişnuită şi presiunea obişnuită 
există cantităţi apreciabile din fiecare specie, aceşti oxizi se studiază 
împreună. 

Preparare. Oxigenul sau aerul oxidează oxidul de azot la dioxid 
cînd sînt uscate. Gazele se condensează la —15° sau — 20°C : 

2NO + Oj = 2NO, AH = -2 -13,6 kcal 

Se poate descompune termic acidul azotic sau azotatul de plumb uscat 
cu grijă în prezenţa nisipului calcinat : 

Pb(NOj) s = Pb + 0 2 + 2NO, 

Azotatul de argint se descompune termic în mod analog: 

2AgNO s = 2NOj + 2Ag + 0 2 
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Azotatul de calciu poate fi descompus termic în curent de aer la 500— 
650°C. 

Acidul azotic poate fi redus cu dioxid de sulf, cu un azotit alcalin 
sau cu cupru metalic : 

2HN0 3 + S0 2 = H 2 SO, + N 2 0 4 
2HNOj + MNOj = MNOj + HgO + N 2 0 4 
Cu + 4H+ + 2NCr = Cu 2 + + 2NO a + 2H s O 

Acidul azotic poate fi redus cu anhidridă arsenoasă, amidon, formalde- 
hidă, trioximetilenă, sulf. Se obţine dioxid impurificat cu anhidridă azo- 
toasă. Barbotînd oxigen prin lichidul condensat, anhidrida azotoasă se 
transformă în dioxid. Sulfatul de nitrozil acţionează asupra azotaţilor 
(Gir ard şi Pabst) sau amestecul sulfonitric asupra anhidridei ar- 
senoase: 

mno 3 + nohso, = mhso, + n 2 o 4 

8HN 0 3 + As,0, = 2As 2 0 5 + 4N 2 0, + 4H 2 0 

Se poate obţine şi prin deshidratarea acidului azotic fumans 94 % cu pen- 
taoxid dedifosfor. Pentaoxidul de diazot se descompune în dioxid la 200°C. 
Se condensează dioxidul de azot într-un vas răcit eu un amestec de gheaţă 
şi sare sau cu zăpadă carbonică (L. HackspielşiJ. Besson — 1947) 
(fig. 190). O fracţiune de condensare a dioxidului de azot bine oxidat ur¬ 
mat de cristalizări furnizează un produs absolut pur (L. Hackspiel 
şi J. B e s s o n — 1949). Iodul oxidează azotitul de argint conform reac¬ 
ţiei : 

AgN0 2 + 1/2 I 2 = Agi + N0 2 



în industrie se fabrică în cantităţi mari prin oxidarea catalitică a amonia¬ 
cului în vederea fabricării acidului azotic. 

Proprietăţi fizice. Dioxidul de azot se descompune în oxid de azot 
şi oxigen peste’l50°C şi sub această temperatură începe să se polimerizeze 
în tetraoxid de diazot. în stare solidă există numai tetraoxid de diazot. 
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în condiţii moderate de temperatură şi presiune este un lichid foarte 
volatil şi uşor solidificatul. La — 10°C vaporii săi sînt coloraţi în galben 
şi devin roşii-bruni la 150°C, apoi culoarea scade întrucît după depoli- 
merizare urmează descompunerea. Energia liberă de reacţie la 25°C 
este A G = — 1,15 kcal/mol, iar la 45°C numai — 0,25 kcal/mol. Aceasta 






1 ^ 



l_ 



r 

*2N(h 


fa 

fH 

<f ^2NL 





/ 







O mo 200 300 OOO 5001, ’C 

Fig. 191 


Tabelul 93. Disocierea \ 2 0 4 


Temperatura 

°C 

| Disocierea 

1 % 

27 

20 

40 

30 

60 

52 

80 

76 

100 

89 

120 

95,5 

140 

100 


explică instabilitatea tetraoxidului de diazot la temperatură mai înaltă. 
Variaţia densităţii relevă echilibrele : 


N 2 0 4 ^ZZÎ 2NO z Mi = 14,7 kcal 2NO s ^=ZÎ 2NO + 0 2 

Variaţia termică acelor două echilibre este dată în fig. 191 (F. II. V e r - 
hoekşiF. Daniels — 1931). Constanta de echilibru observată 


pno 2 

la 500°K este 8-10“ 3 şi la 900°K este 3,870. Procentele de molecule 
N 2 0 4 disociate în N0 2 pentru diferite temperaturi la presiunea de o at¬ 
mosferă sînt indicate în tabelul 93. 

Numărul benzilor în spectrul de absorbţie creşte cu temperatura. 
Două benzi din infraroşu (la 15,6 şi 6,17 (x) au structură de dublet şi au 
fost atribuite monomerului. Acest spectru pare să pledeze pentru o for¬ 
mulă liniară. Constanta sa dielectrică la 42,5°C este 1,00299. Momentul 
de dipol este fx N2 o 4 = 0,35-10~ 18 u.e.s.C.G.S şi jxno, = 0,29-10“ 18 u.e.s.C.G.S. 

Dimerul este diamagnetic, iar monomerul este paramagnetic în 
acord cu faptul că este un radical cu un electron impar. Dimerizarea are 
loc prin împerecherea electronului impar din monomer. Culoarea roşu- 
brună a monomerului este pusă tot pe socoteala electronului impar. 

Dioxidul de azot gazos se condensează prin răcire într-un lichid 
de culoare oranj la 20°C, care devine incolor pînă la —20°C. Densitatea 


44 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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la 15°C este 1,458. Tensiunea superficială indică faptul că lichidul este 
format din molecule de tetraoxid. în stare lichidă posedă o conduetibi- 
litate electrică slabă, care creşte net cu temperatura (1,3 • 10~ 12 fi -1 
cm -1 la 17°C). Se admite că există o conductibilitate mică datorită aso¬ 
cierii intermoleculare. Punctul de topire sub presiune normală este 
- 11,26°C. 

Molecula de dioxid de azot poate fi privită ca provenind de la oxidul 
de azot la care s-a coordinat un oxigen la dubletul liber O <- X O. 
Formula mai puţin simetrică 0=N1~0 explică distanţa ST—0=1,20 Â 
observată prin difracţie de electroni (L. B. Maxwell şi V. M. M o s- 
1 e y — 1940, S. Claesson, J. Donohue şi V. Schomaker — 
1948) în locul valorilor prevăzute de L. Pauling N—O = 1,36 Â, 
N = O = 1,15 Â şi N - O = 1,06 Â. 

L. P a u 1 i n g a formulat molecula ca o rezonanţă între două struc¬ 
turi cu legătură de trei electroni cu unghiul O—N—O = 140° şi distanţa 
N-O = 1,18 Â : 


N)/w 

^6 



^ Q 


N. V. S i d g w i c k (1951) admite un septet fie la azot O = N—O 
fie la oxigen :6—N = O. Spectrele în infraroşu şi Raman indică o 

moleculă neliniară cu O—N—O = 132 ± 2°. Disimetria moleculei ex¬ 
plică de ce molecula gazoasă are un moment de dipol. 

Dioxidul de azot solid pare a cristaliza intr-o reţea cubică cu latura 
7,77 Â şi şase molecule N 2 0 4 plane pe celulă. Distanţa N—N este mai mare 
decît în hidrazină (1,47 A) indicînd că nu este o legătură pur covalentă. Este 

°%- /° 

CV o 

probabil că energia de reţea intervine pentru a stabiliza o moleculă in¬ 
stabilă cu doi atomi de azot care posedă un excedent de sarcină pozitivă, 
ca urmare a caracterului acceptor de electroni al oxigenului. C şi E. I n - 
g o 1 d (1947) susţin formularea simetrică dată de razele X (J. Broad- 
ley şiJ. Eobertson - 1949). Din spectre Raman, măsurători de 
•entropie şi raze X decurge o structură simetrică în rezonanţă cu alte struc- 
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turi. Aceasta este înlocuită de L. P a u 1 i n g cu una asimetrică datorită 
sarcinilor formale de acelaşi fel pe atomii de azot adiacenţi : 


~ ; o 

o 


\n-n/ 
/ \ 


6: 

O 


:0 + ,./ N =0 

\N- O 

O 


Structura asimetrică pune uşor în evidenţă comportarea oxidului faţă 
de apă şi baze alcaline. 

Chimiştii au ezitat între cele trei formulări, dintre care ultimele 
două conţin un oxigen trivalent: 

OjN - N0 2 , 0 2 N - O -NO , ON - O- O - NO 

ui un ani 

In favoarea formulei (III) se invocă produşii de reducere ai compuşilor de 
adiţie daţi de olefine. Formula (I) este justificată prin disocierea dime- 
rului în monomer. Ea nu explică transpoziţia moleculară ulterioară şi 
hidroliza în acid azotic şi azotos care este explicată bine prin formula 
(II) ce corespunde unui azotat de nitrozil sau azotit de azotil. Alte pro¬ 
prietăţi sînt explicate de formula (II). Tetraoxidul de diazot există în 
trei forme izomere (H. A. B e n t — 1903). 

Dioxidul de azot se amestecă cu multe substanţe anorganice şi 
organice. în unele sisteme au loc reacţii de adiţie şi oxidare in altele aceste 
reacţii nu au loc. Clorura de nitrozil formează cu dioxidul de azot ames¬ 
tecuri în toate proporţiile. Dioxidul de azot dizolvă greu sărurile meta¬ 
lice. Formează compuşi de adiţie bine definiţi, care se disociază prin în¬ 
călzire, iar unii (cei organici) sînt explozivi. Dintre aceştia se menţio¬ 
nează : X 2 0 5 • N 2 0 4 • H 2 0, sau 2HN0 3 • A 2 0 4 de la care se cunoaşte 
compusul uranilic (U0 2 )(N0 3 ) 2 • K 2 0 4 , PF 3 • N t 0 4 , 2SbF 3 • N 2 0 4 , 
2AsF 5 1 • A 2 0 4 , 3SbCl 5 • iS' 2 (J 4 , 3Sn(Jl 4 • N 2 0 4 . Oxizii metalici reacţionează 
cu~N 2 0 4 lichid formînd fie un azotat, fie un compus de adiţie. Dintre 
compuşii de adiţie se menţionează : Mg(N0 3 ) 2 • N0 2 , 0u(UO 3 ) 2 • 2N0 2 , 
Hg(N0 3 ) 2 • 2N0 2 . 

Dintre lichidele ionizante şi ionizate cunoscute, dioxidul de azot 
este poate cel mai slab. Aceasta este indicat de constanta dielectrică mică 
şi conductibilitatea electrică mică. Nu a putut fi electrolizat în acid ace¬ 
tic. Trebuie totuşi să se admită existenţa unui echilibru intern : 

n 2 o 4 ;=? no+ + Nor 

care se explică cel mai uşor admiţînd formularea H. C. Longuet-Hig- 

/Ov, 

gins (1944), O — 5N = O. Aceasta are loc mai ales în pre- 
X CK 

zenţa unor agenţi puternic polarizanţi (W. R. A n g u s — 1949). Acest 
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echilibru explică reacţiile de dublă descompunere între dioxidul de azot 
şi alte lichide slab ionizabile : 

2(NO+ + NOD + SOCI 2 = 2NOC1 + S0(N0 3 ) 2 

In soluţie de dioxid de azot sărurile de nitrozil se comportă ca acizi, azo¬ 
taţii ca baze. Un metal alcalin formează azotat şi degajă oxid de azot ana¬ 
log unei reacţii cu apa (C. C. A d d i s o n — 1948) : 

2(111 + HO-) + 2M = 2MOH + II 2 

2(NO+ + NOD + 2\I = 2MNO, + 2NO 

Azotatul de zinc format printr-o astfel de reacţie are caracter amfoter 
şi se combină cu dizolvantul dînd (N0 3 ) 2 Zn • 2JST 2 0 4 cu constituţie (NO), 
[Zn(N0 3 ) 4 ] analog H 2 [Zn(OH) 4 ], Dacă se adaugă .VOCI (un acid) dioxi- 
dului de azot se degajă oxid de azot şi se obţine clorura metalului : 

Zn + 2NOCI = ZnClj + 2NO 

Compuşii organici de adiţie de tip N 2 0 4 B sau N/J 4 • 2B se comportă 
ca electroliţi cu funcţii bazice slabe (C. C. A d d i s o n şi C. P. C o n d u i t 
- 1952-60): 


N 2 0 4 •2(C 2 H 5 ) s NN0 [(C 2 H 5 ) 2 NNO] 2 NO+ + N0 3 “ 

Această bază slabă atacă zincul. 

Proprietăţi chimice. Dioxidul de azot se descompune termic şi foto- 
chimic conform reacţiei (P. Harteckşi S. Dondes — 1954) : 

lumină 

2N0 2 - -» 2X0 + O, 

întuneric 

Dioxidul de azot este un agentJoxidant în anumite împrejurări: 

N.Oj + 2H+ +2e = 2HN0 3 E„ = 1.07 V 

Dioxidul de azot este o anhidridă mixtă a acizilor azotic şi azotos 
şi formează compuşi de adiţie. Sulful, fosforul, carbonul aprinşi în prea¬ 
labil continuă să ardă în dioxidul de azot. Cu hidrogenul pe buretele de 
platină la roşu se formează azot şi amoniac, iar pur termic are loc reacţia : 

no 2 + h 2 = no + h 2 o 

La temperatura obişnuită, oxidul de carbon şi hidrogenul sulfurat reac¬ 
ţionează dînd oxid de azot: 

N 2 0 4 + 2CO = 2NO + 2CO a 
N 2 0 4 + 2H.S = 2NO + 2H,0 + 2S 

Potasiul se aprinde la rece în dioxid gazos, pe eînd celelalte metale (Zn, 
Mg, Ag, Pe, Ni, Co) reacţionează între 250 şi 300°C cu formare de oxizi 
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sau azotaţi. în absenţa aerului oxidează o soluţie de iodură de potasiu 
la iod formînd azotit pe cînd cu iodură solidă se formează azotat: 

N 2 0 4 + 2KI = 2KNO a + I 2 
2N 2 0 4 + 2KI = 2KN0 3 + 2NO + I 2 

între amoniacul lichid şi dioxidul de azot solid are loc o explozie la — 80°C. 
Peste 450°C azotitul de sodiu este practic complet oxidat: 

NaN0 2 + N0 2 NaN0 3 + NO 

Dioxidul de azot poate fi oxidat la anhidridă azotică, parţial, cu 
efluvii electrice şi total, cu ozon. Prin acţiunea apei asupra dioxidului 
de azot răcit se separă două pături de lichid, una verde clară şi alta verde 
închisă, fapt care s-a interpretat prin reacţia de început: 

2N 2 0 4 + H 2 0 = N 2 0 3 + 2HN0 3 

în orice caz dioxidul de azot este o anhidridă mixtă a acizilor azotic 
şi azotos : 

n 2 o 4 + h 2 o hno 2 + hno 3 

Acidul azotos evoluează ulterior, reacţiile complicîndu-se : 

2HN0 2 h 2 o + n 2 o 3 

3HN0 2 izzf 2X0 -i- HX0 3 + HoO 

în prezenţa bazelor, reacţiile secundare sînt împiedicate formîndu-se 
azotit şi azotat: 

N 2 0 4 + 2M0H = H 2 0 + MN0 2 + MN0 3 

Dioxidul de azot reacţionează în prezenţa apei cu o serie de oxizi dînd 
un amestec de azotiţi şi azotaţi (alcalino-pămîntoşi) : 

2CaO + 4N0 2 = Ca(N0 3 ) 2 + Ca(N0 2 ) 2 

Dioxidul de azot uscat atacă uşor carbonatul de calciu şi în prezenţa apei 
fosfatul de calciu : 

CaC0 3 + 3N0 2 = Ca(N0 3 ) 2 + C0 2 + NO 
3N0 2 + Ca 3 (P0 4 ) 2 + H 2 0 = Ca(NO s ) 2 + 2CaHP0 4 + NO 

Cu acidul sulfuric formează sulfatul acid de nitrozil, iar cu anhidrida 
sulfurică, pirosulfatul de nitrozil (NO) 2 S 2 0 7 : 

N 2 0 4 + H 2 S0 4 (N0)HS0 4 + hno 3 

Uneori dioxidul de azot se comportă ca un halogen. De exemplu, pune 
în libertate iodul dintr-o iodură : 


2N0 2 + 2MI = 2MN0, + I s 
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Dioxidul de azot anhidru reacţionează cu compuşii organici acţionînd 
ca oxidant sau ca nitrant, diazotant (compuşi aromatici, amine aromatice) 
etc. Cu disulfura de carbon sau hidrocarburi, dioxidul de azot lichid for¬ 
mează amestecuri explozive (Panelastită). 

Proprietăţi fiziologice. Diluat, dioxidul de azot are 
gust dulceag. Concentrat atacă violent organele respiratorii şi acţionează 
asupra muşchilor inimii provocînd moartea. Produce edem pulmonar şi 
scăderea tensiunii arteriale, urmată de moarte. Amestecat cu oxidul de 
carbon este şi mai toxic. Lichidul colorează pielea în galben. 

întrebuinţări. A fost propus ca desinfectant şi ca agent de 
decolorare al făinii. 

Săruri de ni tril. Molecula N0 2 tinde să piardă electronul 
său neîmperechiat pentru a forma un ion pozitiv NOI diamagnetic. 
Acest ion izoelectronic cu anhidrida carbonică are o structură electronică 
simetrică : 

:6' = C = 6: (:d = N = O:)+ 

Distanţa N—O este 1,1 Â (E. G. C o x şi G. A. J e f f r e y — 1948). A 
fost bănuit de A. Kantzschm acidul azotic, datorită presiunii de va¬ 
pori mici şi conductibilităţii soluţiei. C. K. I n g o 1 d şi E. V. Hughes 
(1947) au arătat că în soluţie există cationul NOi. Structura liniară a 
substanţelor C0 2 , NOf, Nf şi CS 2 a fost confirmată prin metoda com¬ 
binării liniare a orbitalilor atomici. Din punctul de vedere al teoriei or¬ 
bitalilor moleculari, azotul poate fi considerat în starea de hibridizare 
sp x p t . In această stare el poate forma o legătură o cu un halogen şi un 
oxigen. Intrucit azotul mai posedă un dublet neîmperecheat el poate 
forma o legătură vc cu un oxigen, folosind orbitalul p z . Ordinea desprin¬ 
derii unui atom atît în descompunere cit şi în substituţie este Uf, SfOf, 
C0 2 , ordinea ruperii unei legături este JN Of, CS 2 , Nf, C0 2 şi ordinea 
unui atac nucleofil la o moleculă este NOf, C0 2 . Spectrul Eaman a 
indicat prezenţa ionilor (J. C h 6 d i n — 1937): 

no 2 - o - no 2 ;=r NOf + no 2 

Cercetări crioscopice asupra amestecului de acid azotic şi sulfuric relevă 
prezenţa a patru ioni: 

HNOj + 2H 2 SO, N0 2 + HjO+ + 2HSOf 

Există argumente că în clorura de nitril, grupa nitril este fie negativă 
sau foarte puţin pozitivă iar clorul este fie slab negativ, fie pozitiv (H. 
Sisler şi H. Batey — 1952). Se cunosc o serie de săruri de nitril: 
fluorură, clorură, bromură, perclorat, pirosulfat, săruri complexe etc 
(J. W. G e o r g e — 1960). 

Fluorură de nitril. A fost obţinută de H. M o i s s a n şi P. L e b e a u 
(1905) ca o masă albă cristalină trecînd oxid de azot NO în fluor lichid 
la temperatura de fierbere a oxigenului : 

4NO + F 2 = 2 -N0 2 F + N, 
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Se încălzeşte pentru distilare, se prinde fluorura de nitril intr-un tub răcit 
la — 80°C şi se rectifică de mai multe ori pentru a îndepărta excesul de 
fluor. Se poate acţiona mai comod cu fluor asupra dioxidului de azot 
lichid (A. V. F a 1 o o n şi W. B. Kenna - 1951). Reacţia între fluorul 
dintr-un tub şi azotitul de sodiu permite prepararea sa ia temperatura 
ordinară (E. E. Ay n s 1 e y, G. H e t h e r i n g t o n şi P. L. Eobin- 
s o n - 1954): 

F, + NaNO, = N'0,F + NaF 

Se poate prepara prin reacţia (C. J. H o f f m a n, R. G. N e v i 11 e 1962): 

300°C 

N 2 0, + CoF 3 (s) = 2FN0 2 + 2CoF a (s) 

Fluorura de nitril este un gaz incolor, fumegător şi iritant. Distanţa A— F= 
= 1,35 Â şi cea N—O a = 1,23 Â. Spectrele de vibraţie şi de microunde 
atestă că este vorba de un compus plan cu simetrie C 2 ,. Are densitatea 
în raport cu aerul de 2,24 la O l). Este descompusă cantitativ de apă : 

NOjF + H.0 = HF + HN0 3 

Deplasează bromul şi iodul din halogenurile metalice acţionînd ca fluo- 
rurant. Fluorura de nitril reacţionează cu o serie de metale (Na, K, Zn, 
Cd, Al, Ti etc.) formînd oxizi şi fluoruri, altele (Cr, Mo, W, U) dau oxi- 
fluoruri, iar Be, Mg, Ca şi Au nu reacţionează sub 300°C. Reacţionează 
cu fluorurile metalice sau nemetalice dind fluorosăruri de nitril (N0 2 ) 2 SiF 6 , 
N0 2 SeF 5 , N0 2 IF 6 , N0 2 TeF 5 , N0 2 PF 6 , N0 2 BF 4 (E. E. Aynsley, G. 
Hetherington, P. L. Robinson — 1954). 

Clorura de nitril. MikhalevaşiEpshtein (1951) au demons¬ 
trat că există în sistemul lichid Cl 2 —N 2 0 4 care se abate de la legea ames¬ 
tecurilor ideale. In stare pură se pare că se obţine trecind cîte puţin ozon 
prin vapori de clorură de nitrozil (H. J. S c h u m a c k e r şi G. S p r e n- 
g e r — 1929): 


NOU + 0 3 = 0 2 + NOjCl 

Se mai obţine turnînd în acid azotic anhidru la 0°C, acid clorosulfonic 
picătură cu picătură şi încălzind pentru a îndepărta partea dizolvată 
(H. Petri — 1948) : 


HNOj + CIS0 3 H - IljSO, + N0 2 C1 

Pentaclorura de fosfor reacţionează cu pentaoxidul de diazot dind clo¬ 
rură de nitril: 


N 2 O s + PCI, = POCI, + 2N0 3 C1 

Se prepară prin reacţia dintre 010 2 sau C1 2 0 cu NO, sau N 2 O s (H. Mar¬ 
tin— 1958). 
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Clorura de nitril este un gaz incolor care se lichefiază la —15,9°C 
şi se solidifică la —145°C. Hidrolizează cu apa conform reacţiei: 

no 2 ci + h 2 o = no 2 oh + HCl 

Pe baza acestei reacţii, poate fi considerată drept clorura acidului azotic, 
însă alţii au formulat-o ca hipoclorit de nitrozil (NO) (CIO). în clorura 
de nitril grupa N0 2 este probabil mult mai puţin pozitivă decît grupa 
NO în clorura de nitrozil. Aceasta rezultă din hidroliza percloratului de 
nitril: 


no 2 cio 4 + h 2 o = hno 3 + hcio 4 


Prin amonoliză se formează cloramină şi un azotit de amoniu, în loc de 
clorură de amoniu şi nitramidă spre a prezenta analogie cu C1NO. Pentru 
acest motiv s-a formulat ca O = N—O—CI (M. Schmeisser 
şi G r e g o r-H aschke - 1947). 

Determinările structurale şi reacţia cu azidele susţin structura : 


O 


'N—CI. Reacţionează cu acidul azothidric sau cu azidele respective 


cu totul diferit de cationul NO + (F. Seelşi J. Nograth — 1951): 


2N0 2 C1 + Nr = Nor + 2G1- + N 2 0 + N 2 
NO+ + N*T = N a O + N 2 

Reacţia dovedeşte că N0 2 C1 este o clorură a acidului azotic şi nu este 
un hipoclorit de NO + . Pentru a doua formulare s-a invocat hidroliza 
alcalină cu formare de hipoclorit şi azotit. 

Clorura de nitril poate fi privită ca un amfoter, deci ca un compus 
cu polaritate redusă : 

no 2 + ci- <— no 2 ci —» NOsT + ci+ 

Tendinţa de a ceda ioni CI - este slabă şi se manifestă numai în prezenţa 
unor acceptori puternici ca trioxidul de sulf. De aceea se coordinează 
mai slab la cloruri metalice şi de loc la unele nemetalice : BC1 3 , SnCl 4 , 
SiCl 4 etc. Se cunoaşte hexacloroantimoniatul de nitril NO 2 Sb01 6 care 
conduce curentul electric în dioxid de sulf lichid. Se cunosc sărurile 
N0 2 C10 4 , (N0 2 ) 2 SnCl 6 , N0 2 SbCl 6 . Are rol de oxidant şi clorurant. Atacă 
unele metale transformîndu-le în cloruri (Bi, Zn, Hg). Reacţionează cu 
oxidul de azot conform reacţiei: 

no 2 ci + no = no 2 4 - NOCl 


Pcntaoxidul de diazot. A fost descoperit de H. Sainte-Clai- 
re-Deville (1849—1850), J. J. Weber (1872) l-a preparat prin 



AZOTUL 


metode mai practice care au fost îmbunătăţite de diferiţi cercetători (J. 
C a t h a 1 a şi M. D o d 4 — 1950). 

Stare naturală. Pare să existe în straturile atmosferice superioare 
unde a fost identificat prin spectrul său în infraroşu (7,6 fx). Concentraţia 
sa în ozonosferă pare mai mică de IO -7 în volume. 

Preparare. Beacţia pe baza 
căreia a fost descoperit, iniţiată 
la 95°C şi continuată la 50—60°C 
are loc între clor şi azotat de 
argint (H. S a i n t e - Claire- 
D e v i 11 e - 1849) : 

4AgNO, + 2C1, - 4AgCl + 2N 2 0 5 + C) 2 

Altă metodă constă în deshidra¬ 
tarea acidului azotic concentrat 
cu anhidridă fosforică fără încăl¬ 
zire şi distilînd produsul în curent 
de oxigen ozonizat la 30°C spre a 
reduce produşii de descompunere 
în anhidridă (L. H a c k s p i 11 şi 
J. B e s s o n — 1949) : 

2HX0 3 + P 2 0 5 3 lr 40 !S: N 2 0 5 -f 2HP0 3 

Vaporii diluaţi se condensează cu zăpadă carbonică după uscare pe an¬ 
hidridă fosforică (fig. 192). Purificarea se poate face prin sublimare în 
aer ozonizat în prezenţa pentaoxidului de difosfor. Se mai obţine prin 
oxidarea dioxidului de azot cu ozon sau prin scîntei electrice într-un 
amestec de oxigen şi azot urmate de descărcări obscure : 

2N0 2 + 0 3 = N 2 0 5 + 0 2 

Prin acţiunea clorului asupra azotatului de argint se formează clorura 
de nitril care reacţionează cu excesul de azotat spre a forma pentaoxid 
de diazot (H. Sainte-Claire-Deviile): 

N0 2 C1 + AgNO, = N 2 0 6 + AgCl 

J. Zawadsky şi Z. Bankowski (1949) au preparat pentaoxidul 
de azot (anhidrida azotică) oxidînd anodic dioxidul de azot dizolvat în 
acid azotic : 



Fig. 192 


2NO-T + N 2 0 4 = 2N 2 0 5 + 2e 
Au loc şi alte reacţii secundare. 

Proprietăţi fizice. Anhidrida azotică formează cristale incolore 
strălucitoare care par formate din prisme hexagonale. Are densitatea 
1,63. Sublimă fără a se topi la 32,4°C sub presiune de o atmosferă. Densitatea 
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vaporilor este normală. Absoarbe continuu în ultraviolet începînd de la 
3050 Â, ceea ce corespunde unei cuante limită capabilă să o disocieze în 
dioxid de azot. Solidul este diamagnetic. în stare gazoasă există ca mole¬ 
cule. Tot în această stare se găseşte în dizolvanţi. Structura sa a fost 
cercetată de K. E r i k s, E. Orison şi T. de V r i e s (1950), 
care consideră o structură ionică cu motivul X0 3 “ în stea simetrică şi NClr 
liniar cu distanţe Ii—O de 1,24 A şi respectiv 1,15 A. Concluzia este susţi¬ 
nută de determinări de spectre Raman, în infraroşu şi raze X ale solidului. 
In acizi anhidri (sulfuric, azotic, fosforic) are loc o disociere ionică : 

N 2 O s + 31I 2 S0 4 = 2NO? + 3I1S04 - + H 3 0+ 

Cele mai multe reacţii ale vaporilor de anhidridă azotică conduc la formula 
simetrică : 

-:6\+ .. +/o 

" N-O-N 
:o/ ^ja- 

Prin difracţie de electroni şi spectrul de absorbţie în infraroşu se obţine un 
unghi îi—O—X de 180° (I. C. Hi sat sune, J. P. D e v 1 i n, Y. 
IV a d a 1964). Momentul de dipol în tetraclorură de carbon este 1,39 D. 
Dacă momentul de dipol nu se explică prin lungimea diferită a legăturilor 
X—O centrale care amorsează o legătură ionică (XOjţ) (XOf) (azotatul 

de azotil) atunci trebuie să se admită că în soluţie unghiul X—O—X 
este circa 145° (J. Ch^din şi S. Făndant 1947 — 1948). 

Proprietăţi chimice. Formarea pentaoxidului de diazot este o reacţie 
endotermă numai în stare gazoasă, spre deosebire de alţi oxizi ai azotului : 

N 2 + 5/2 0 2 = NjO s ( 9 ) AH = -1,2 kcal/mol 

N 2 + 5/2 0 2 = N 2 O s (s) AH = 11,8 kcal/mol 

Poate fi păstrat fără să se descompună la întuneric sub 10° C. Vaporii se 
descompun conform reacţiei : 

2N 2 O s = 2N 2 0 4 + 0 2 

Descompunerea termică studiată mult a fost interpretată prin următorul 
lanţ dintre care prima fiind o reacţie lentă determină un ordin monomole- 
cular (F. Daniels şi E. H. J o h n s t o n-1921) : 

n 2 0 5 = N 2 0 3 + 0 2 

N 2 0 3 = N0 2 + NO NO + N 2 0 6 = 3N0 2 

O reacţie monomoleculară în fază omogenă este însă greu de admis (A. F. 
Lindemann, V. Y. Sidgwic k—1951). A. Ogg (1950) a admis 
ca reacţie determinantă ionizarea : 

n 2 o 5 NOiT + NO 2 
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Descompunerea fotochimică are loc cu radiaţii sub 4600 Â. Anhidrida 
azotică este delicvescentă la aer. Cu apa formează acid azotic : 

N 2 0 5 + H 2 0 = 2HN0 3 A H = - 17,9 kcal 

Se poate prepara oleum azotic prin dizolvarea anhidridei azotice în 
acid azotic. Se dizolvă fără descompunere în acid azotic căruia îi scade 
temperatura de congelare. Lichidul cu 30% N 2 O s se solidifică la — 60°G 
şi are compoziţia K 2 0 5 - 6 Hîs 03 sau după alţii X 2 0 5 -2HN0 3 . 

Anhidrida azotică este un oxidant şi un agent de nitrare. Reacţio¬ 
nează în contact cu sulful degajînd vapori roşcaţi care se condensează în 
cristale incolore de compoziţie S0 3 -X 2 0 3 . Atacă iodul dînd I 2 0 5 . Carbonul, 
fosforul, potasiul încălziţi, ard viu în oxidul lichid. La rece atacă mercurul 
şi arsenul cu violenţă. Cu anhidrida cromică şi vanadică la temperatură 
joasă (— 60°C la —20°C) se obţine distilînd azotatul de cromil şi de vanadil: 

Cr0 3 l- N 2 0 5 = Cr0 2 (N0 3 ) 2 
2V 2 0 5 -j- 6N 2 0 5 = 4V0(N0 3 ) 3 

Cu clorurile acide, anhidrida azotică (azotatul de azotil) formează clorură 
de azotil şi un azotat al radicalului acid : 

Cr0 2 Cl 2 4 - 2N 2 0 5 = 2NOoCl + Cr0 2 (N0,) s 
VOCl 3 + 3N 2 0 6 = 3N0 2 C1 + V0(N0 3 ) 3 

Reacţiile se execută în tetraclorură de carbon şi se pot extinde şi la cloruri: 
SnCl 4 + 4N 2 0 6 + Sn(N0 3 ) 4 + 4N0 2 Cl 
SbCi 5 + 4N 2 0 5 = Sb0(N0 3 ) 3 + 5N0 2 C1 

Multe substanţe organice sînt oxidate energic şi nitrate. Cu naftalina 
explodează. Cu oxidul de azot se transformă în dioxid de azot (N • W i 1 - 
son şi F. S. J o li n s t o n—1953) : 

n 2 o 5 + NO = 3N0 2 

Anhidrida azotică formează produşi de adiţie. Compusul 4S0 3 -N 2 0 5 se 
obţine direct, iar compusul 5î$0 3 -2X 2 0 5 -2H 2 0 se obţine din acid azotic 
fumans şi un exces de anhidridă sulfurică. 

Proprietăţi fiziologice. Este un iritant pulmonar ca 
şi fosgenul. Edemul pulmonar apare la respiraţie cîteva ore in atmosferă 
cu circa 5 mg/m 3 . Xu acţionează prin intermediul acidului. Laboratoarele 
cu tensiuni înalte unde se produce ozon şi dioxid de azot sînt nocive, 
deoarece acesta se oxidează sub acţiunea ozonului ('A M. Diggle şi 
J. C. G a g e — 1954). 

Acidul azotic. G e b e r în secolul al IX-lea descrie net prepararea 
acidului azotic prin calcinarea unui amestec de salpetru, sulfat de cupru şi 
alaun. J. R. Glauber (1658) l-a preparat prin acţiunea acidului 
sulfuric asupra salpetrului (Spiritus nitri fumans Glauberi). La sfîrşitul 
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secolului al XVIII-lea O. Guttman şi G. F. Rouelle l-au 
concentrat distilîndu-1 pe acid sulfuric. G. E. S t a h 1 (1734) l-a consi¬ 
derat acid sulfuric flogisticat, iar A. L. Lavoisier (1776) a arătat că 
conţine azot şi oxigen. H. Cavendish (1784) l-a sintetizat prin 
descărcări electrice in aer în prezenţa unei baze. Compoziţia exactă i-a 
fost dată de J. L. Ga y-L ussac şi C. L. Berthollet (1816). 

Stare naturală. Acidul azotic se pare că se găseşte în apa de ploaie. 
Există însă multe săruri (Na, Ca, K, Mg, Fe, Al,) care nu se acumulează 
din cauza solubilităţii lor. Azotaţii se pot acumula numai în regiunile 
secetoase : Chile, Turkestan, California. Azotaţii au un mare rol în alimen¬ 
taţia vegetalelor. Azotatul de sodiu se mai numeşte salpetru de Chile. 

P r ep ar ar e. Procedeul F. Valentiner (1891). Altă dată se prepara 
acidul azotic din azotat de sodiu sau de potasiu (care se poate purifica mai 
uşor prin cristalizare) şi acid sulfuric. Reacţia decurge în două etape. 
Amestecul încălzit la 80°C degajă vapori de acid azotic şi puţină apă 
dacă reactanţii o conţin : 

h 2 so 4 + mno 3 muso 4 4- hno 3 

Sulfatul acid de sodiu rămînînd lichid la sfîrşitul operaţiei este uşor de 
evacuat, în timp ce sulfatul neutru nu se topeşte decit la 884°C. La 200°C 
rămîne în retortă sulfat acid aproape pur. O cantitate mică din acidul 
azotic se descompune datorită acţiunii deshidratante a acidului sulfuric : 

4HN0 3 = 2H 2 0 -f 0 2 + 4N0 2 

Un exces de azotat al unui metal alcalin determină reacţia următoare, 
însă numai la o temperatură la care acidul se disociază parţial (peste 
200°C) : 

mhso 4 + mno 3 = m 2 so 4 + 1IN0 3 



Randamentul corespunzător acestei reacţii nu se atinge niciodată. F. 
Valentiner (1892) a propus o distilare sub presiune redusă care 
măreşte randamentul la 100—150°C. Dioxidul de azot format prin descom¬ 
punerea acidului la temperatură mai înaltă se dizolvă în acidul azotic 
dînd un acid colorat în galben-brun care poartă numele de acid azotic 
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furnans. Astăzi se fabrică circa 5—10% din întreaga cantitate de acid 
azotic prin acest procedeu. Procedeul F. Valentinei* utilizează azotat de 
sodiu din marile zăcăminte naturale din Cbile, un acid sulfuric 80%, o 
temperatură sub 100°C şi instalaţia din fig. 193. Cazanul de fontă se umple 
prin orificiul 1. Spuma în cazul unei încălziri prea rapide se pride în vasul 2. 
în refrigerentele 3 şi 4 se condensează vaporii. Lichidul se strige în vasul o. 
Condensarea vaporilor se termină în circa 15 vase de gresie (turile). Legă¬ 
turile sînt făcute din gresie sau silice topită. 

Instalaţia este prevăzută cu ferestre de sticlă, transparente, prin 
care se observă culoarea atmosferei interne, ceea ce uşurează conducerea 
procesului. Aspirarea vaporilor se face cu pompe antiacide. Sulfatul acid 
de sodiu are valore scăzută şi acidul sulfuric se recuperează greu. 

în salpetru se găsesc ca impurităţi: cloruri, cloraţi, percloraţi, iodaţi 
care impurifică acidul azotic mai ales cu clor liber sau clorură de nitrozil. 
Oloiul se elimină greu. 

Procedeul C. Uebel (1900). Acest procedeu este continuu şi furnizează 
acid concentrat (95—96%). Numai circa 8% este acid diluat. Instalaţia 
constă din două cazane mari alăturate şi unul mai mic la mijloc. Acestea se 
încarcă alternativ distilînd din ele acid concentrat şi se descarcă în cel mic 
din care distilă acid diluat. 

Industrial, sinteza acidului azotic porneşte de la prepararea oxidului 
de azot NO, oxidînd direct azotul în aer sau prin combustia catalitică a 
amoniacului. Dioxidul de azot N0 2 amestecat cu un exces de oxigen se 
transformă în acid în prezenţa apei sau se transformă într-un azotat cu o 
bază slabă sau sarea unui acid slab. 

Procedeul cu arc electric. Bazîndu-se pe experienţele lui II. Caven- 
d i s h, W. Crookes a arătat în anul 1892 că la temperatura arcului 
electric azotul se combină cu oxigenul. El preconiza fabricarea acidului 
azotic prin arderea aerului în arc electric : 


X 2 + 0 2 = 2NO 
2XO + o 2 ^Z=r 2X0 2 
2N0 8 iHÎ N 2 0 4 


MI = 43,2 kcal 
MI = -2,13 kcal 
ĂH= —15 kcal 


X 2 0 4 + II 2 0 = IINO 3 + HN0 2 3HN0 2 = HN0 3 + 2X0 + H 2 0 

Prima reacţie a fost stabilită de W. Nernst care a tras concluzia că 
oxidul de azot se formează în proporţie de circa 4% numai la 3000°C şi că 
este necesar ca amestecul să se răcească la 1000°C pentru a nu se descom¬ 
pune oxidul de azot format. Realizarea tehnică se datoreşte lui Chr. B i r- 
kelandşiS. Eyde (1904). Ei au realizat un arc electric cu ajutorul 
unui curent alternativ sub forma unui disc între doi electrozi orizontali 
aşezaţi într-un cîmp magnetic perpendicular pe cei doi electrozi. 

Cuptorul pentru arderea aerului constă dintr-un electromagnet 1 
puternic, construit din bare de cupru goale care au rolul de a mări dimen¬ 
siunile arcului (J. P 1 u c k e r—1861). Arcul se formează în camera 2. 
Aerul se aspiră prin orificiul 3 şi prin orificiul 4 (fig. 194). Se foloseşte 
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un curent- do 5000 V şi 600—800 A. Temperatura arcului este de 
3000—3200°C. Cuptorul este construit din cărămizi refractare. 

O mică cantitate de căldură se utilizează la producerea oxidului de 
azot. O altă cantitate mică se pierde prin iradiere şi circa 90% serveşte 
la încălzirea cazanelor cu abur pentru concentrarea soluţiilor de azotaţi, 



atfel incit gazele care ies să ajungă la temperatura de 900 —1000°C. Sub 
600°C monoxidul de azot se oxidează la dioxid in camera de plumb. 

In turnuri de granit umplute cu bucăţi de cuarţ intră gazele în con- 
tracurent formînd cu apa acid azotic. O parte din oxidul de azot este 
oxidat în alte camere şi absorbit în alte turnuri etc. Urmele de oxizi de 
azot se absorb în turnuri cu lichide alcaline formînd azotiţi şi azotaţi. 

Acidul obţinut are concentraţia de 55 %. Prin distilare se măreşte con¬ 
centraţia la 68%. Distilat în prezenţa H 2 SO., (92—96%) într-o coloană 
de ferosiliciu ce conţine inele Raschig de gresie se concentrează la 95—98 %. 
Coloana este încălzită cu abur sau cu gazele ce ies din cazanul de recuperare. 
Procedeele Schonberr (BASF din Ludwigshafen), Pauling, Mosciki, Kil- 
burn-Scott etc. se deosebesc prin timpul de contact al gazelor cu arcul. 

în procedeul Nitrum care se mai aplică astăzi, arcul are forma unui 
vîrtej între trei electrozi aşezaţi într-un cuptor rotund. Aerul suflat de 
la exterior este luat de vîrtej spre centru, pe unde iese oxidul de azot 
răcindu-se imediat (fig. 195). 

Acid azotic, concentrat se mai obţine în ultima vreme în autoclave 
la 70°C şi o presiune de 20—26 atm prin reacţia : 

4NO a + Oj + 2H a O = 4HN0 3 A H = — 36,8 kcal 

Dacă se foloseşte un mic exces de dioxid de azot şi HN0 3 55% în loc de 
apă se obţine acid azotic 97—99%. S-au încercat şi alte variante. 
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Frocdeul O. Hauser (1910). Acest procedeu se bazează pe combustia 
explozivă a combustibililor gazoşi sau a lichidelor pulverizate care poate 
ridica temperatura astfel încît să provoace combinarea azotului cu oxigenul. 
S-au utilizat gaze de iluminat amestecate cu aer, comprimate şi încălzite 
in prealabil cu căldura degajată în explozie la 240—300°C. Gazele explo¬ 
dează în bombe cu pereţi rezistenţi. Se produc temperaturi de circa 1800°C. 
Randamentul de formare a oxidului de azot este sub 1%, deci mai mic 
decît în sistemul Chr. Birkeland şi S. Eyde. Proporţia amestecurilor este 
foarte importantă. Procedeul nu a fost experimentat pentru a intra în 
practică. 

Procedeul de fabricare a acidului azotic din amoniac. Astăzi acidul 
azotic se prepară indirect, prin intermediul oxidării catalitice pe platină a 
amoniacului (F r. Kulilman n-1838). Amoniacul este ars în exces de 
aer la 600°C în prezenţa catalizatorilor : 

4NH 3 + 50 2 = 4NO + 6H 2 0 AH = -279 kcal 

în timpul răcirii gazelor de ardere oxidul de azot se combină cu oxigenul 
formînd dioxid de azot : 


NO +1/2 0; ;zz* no 2 

Acesta este absorbit în turnuri în prezenţă de apă şi aer : 

2NOj -IţHjO-t-1/2 0 2 =■ 2HNO, 

Se obţine un acid de concentraţie 45—50%. Procedeul a fost brevetat de 
W. O s t w a 1 d în anul 1901 şi s-a dezvoltat vertiginos în timpul pri¬ 
mului război mondial ca urmare a activităţii submarine. 

încălzirea directă a catalizatorului cu un curent electric a fost înlocuită 
cu schimbătoare de căldură încălzite direct sau prin radiaţie. Astăzi se uti¬ 
lizează platină sub formă de pînză fină, aliată cu rodiu sau iridiu. După 
răcire gazele erau trecute prin turnuri imense cu materiale inatacabile 
prin care curgea apă şi la sfîrşit printr-o soluţie de carbonat alcalin. 

W. O s t w a 1 d şi R. Bauer (1902) au arătat că pentru a nu 
se descompune oxidul de azot format, amestecul de amoniac şi aer trebuie 
să stea în contact cu catalizatorul un timp foarte scurt (1/1000 s) : 

[2NO ;ZZ? N a + 0 2 AH = -42 kcal 

Randamentul s-a mărit răcind soluţiile de stropire din turnuri şi construind 
turnuri de oţel inoxidabil. 

O altă idee constă în lichefierea dioxidului care se comprimă apoi cu 
cantitatea necesară de oxigen şi apă obţinîndu-se acid concentrat. Absorb¬ 
ţia se poate face în turnuri de oţel inoxidabil sub presiune (G. F a u s e r- 
1931). Concentraţia produşilor nitroşi se poate mări prin arderea amonia¬ 
cului în oxigen, însă amestecul este exploziv (Siebert D.R.P.S. 67450). 
Absorbţia gazelor concentrate obţinute prin combustie catalitică pune 
problema unei răciri a vaporilor înaintea oxidării. Influenţa temperaturii 
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şi a presiunii asupra absorbţiei este dată înfig. 196. Deci în primele turnuri 
în care circulă acizii concentraţi gazele se răcesc şi ultimele turnuri în care 
circulă acizii slabi trebuie uşor încălzite. 

Timpul scurt de contact se realizează cu platină sau platinrodiu în 
formă de reţea (fig. 197) fină sau mai multe reţele suprapuse cu circa 




3000 ochiuri/cm 2 , peste care trece repede amestecul de amoniac şi aer. 
Un aliaj de Pt-Rh sau Pt-Os este mai rezistent, are activitate catalitică 
mai lungă şi măreşte randamentul. Temperatura optimă de funcţionare 
este de 900°C cu o reţea plană de Pt-Rh, de 600—700°C cu o reţea plană 
de Pt (aparat A. Frank-H. Caro) şi de 1000°C cu o reţea de platină aşezată 
pe un cilindru (aparat Parsons). Căldura dezvoltată este suficientă pentru 
a menţine temperatura optimă. Platina este sensibilă la acetilenă şi 
hidrogen sulfurat care o otrăveşte temporar. Hidrogenul fosforat acţio¬ 
nează permanent. Dăunează hidogenul arsenal, halogenii şi dioxidul de 
sulf. Oxidul de carbon măreşte activitatea platinei. Amestecul aer-amoniac 
are 10% NII 3 şi ajunge fără încălzire prealabilă la 780°C. 

Procedeul BASF. Catalizatorul de platină este scump. BASF a pus 
la punct un catalizator pe bază de oxid de fier (III) activat cu oxizi de crom 
şi bismut. Catalizatorul sub forma unor granule se aşază într-un cuptor 
de cărămidă refractară de circa 6 m diametru (fig. 198) în pătură uniformă. 
Amestecul de aer şi amoniac (8%) preîncălzit cu gazele care ies la 250 — 
350°C trece peste catalizator pe o distanţă de 5—6 cm. Randamentul 
conversiei azotului nu atinge decît 90%. 

Răcirea monoxidului de azot care iese se face într-un fascicul tubular 
de oţel obişnuit, apoi pînă la 200°C într-un fascicul tubular de oţel inoxi¬ 
dabil şi trece printr un refrigerent de oţel inoxidabil răcit cu apă la exte¬ 
rior ajungînd la 50°C. 

G-azele se intoduc în turnuri de oxidare şi de absorbţie construite din 
granit, cărămizi antiacide, oţel inoxidabil, umplute cu bucăţi de granit, 
inele Raschig de gresie. Apa şi gazele le parcurg în contracurent. Trecerea 




gazelor prin turnuri este determinată de ventilatoare şi pompe antiacide. 
Ultimele gaze se reţin într-o soluţie de hidroxid de sodiu sau !Xa s C0 3 30% 
formîndu-se azotit şi azotat de sodiu. Acidul are concentraţia de 55%. 

Procedeul Grande Paroisse- Montecatini (1959). Se lucrează la 6—7 atm 
fără a utiliza oxigen, fabricînd acid de concentaţie 65—70% şi recuperind 
energia produsă prin arderea amoni¬ 
acului. Rolul presiunii este dea mic¬ 
şora instalaţiile. Acestea sînt foarte 
mici în raport cu fortăreţele de gra¬ 
nit ale uzinelor norvegiene. 

Acid azotic concentrat. Prin sim¬ 
plă distilare sc obţine acid pînă la 
64,4% (42°Be). O distilare în pre¬ 
zenţa unui exces (5—7 ori) de acid 
sulfuric (93—95%) permite concen¬ 
trarea acidului azotic la 94%. Aci¬ 
dul sulfuric se recuperează încălzin- 
du-1 la 300°C, însă cu consum mare de 
energie. De aceea se preferă astăzi să se separe tetraoxidul de diazot Î7 2 0 { 
pur, să se oxideze cu oxigen sub presiune (50 atm) şi să se trateze cu canti¬ 
tatea calculată de apă. Pentru aceasta se oxidează amoniacul cu un slab 
exces de aer şi se condensează rapid majoritatea apei formate, apoi se 
adaugă aerul necesar şi se condensează din nou la —10°C : 

2NH 3 -f ION, + 5I2~0Ş= 2NO +[10N, + 3H,0 
2X0 -f Oj-f 4No = N 2 0 4 + 4N 2 

Bioxidul se extrage dizolvîndu-1 in acid azotic anhidru care îl eliberează 
la cald. Este condus în autoclave de aluminiu unde se comprimă cu oxigenul 
la 50 atm în prezenţă de acid diluat care aduce cantitatea strict necesară 
de apă : 

X 0 O 4 + 1/2 0 , + HoO = 2HN0 3 
Acesta este acid 100%. 

Acid azotic pur. Acidul preparat din azotaţi conţine apă, dioxid de 
azot, iod, clor, clorură de nitrozil, puţin acid sulfuric. Purificarea se face 
prin distilare în vase de sticlă cu şlif fără contact cu substanţe organice. 
Oxizii inferiori se îndepărtează cu un curent de aer sau dioxid de carbon 
prin acidul cald sau distilînd în prezenţă de dicromat de potasiu, dioxid 
de plumb etc. Distilarea poate fi simplă la presiunea obişnuită (A Poţi er 
1951—1954) sau în proporţie anumită cu acid sulfuric la presiune redusă 
(E. Beri şi O. S a m 11 e b e n-1922). Prin cristalizări succesive se 
obţine sub formă de cristale incolore care se topesc la — 41,6°C. 

Proprietăţi fizice. Acidul azotic anhidru este instabil şi greu de manipulat. 
Densitatea acidului pur este dtl = 1,50269 g/ml. Se topeşte la —41,6 C C. 



43 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Indicele de refracţie este n D = 1,397167 la 14,2°C pentru un acid 99,87 %. 
Deoarece se descompune la încălzire, punctul de fierbere nu se cunoaşte 
decît prin extrapolare (~ 86°C). 

Altă dată s-a admis că acidul azotic HX0 3 este un metaacid derivat 
de la acidul ortoazotic X(OH) 5 care s-ar scrie HX0 3 .2H 2 0. Cunoscută 
fiind astăzi tendinţa polihidroxizilor de a pierde apa şi împiedicarea sterică 

°\ 

aceste idei par depăşite. S-a admis şi o formulă J^X — OH cu azot pen- 

tavalent, în dezacord cu constantele fizice. W. B r a g g (1914) i-a deter¬ 
minat prin raze Xo structură care demonstrează pentavalenţa azotului 
pe care G. X. L e w i s o negase. 
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Structura moleculei a fost precizată prin difracţie de electoni în 
stare gazoasă (L. R. Maxwell şi V. M. Moşie y—1940). Molecula 
este plană cu distanţe inegale : X—O = 1,22 Â, X—O legat de hidrogen 
este 1,41 Â, unghiul CT^TX—O = 130 ± 2° şi unghiurile acestor oxigeni 
cu cel legat de hidrogen este 115 ±1°. 

Acidul azotic solid este cristalizat într-o reţea monoclinică de tip 
molecular. 

Ionul azotat are o structură perfect simetrică cu distanţe X—O = 1,21Â 
şi unghiuri de 120°, date care prevăd o delocalizare a electronilor. Structura 
electronică a ionului azotat poate fi considerată ca fiind constituită din 
trei structuri echivalente de tipul : 

: 0 : 

N+ 


Stabilitatea azotaţilor ionici rezultă din energia de rezonaţă care apare 
la interacţiunea acestor trei structuri echivalente. în azotaţii covalenţi, 
rezonanţa legăturii duble se reduce la doi dintre cei trei atomi de oxigen, 
întrucît a treia structură este mai instabilă datorită sarcinilor formale 
adiacente de acelaşi fel : 
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Energia de rezonanţă pentru azotaţii covalenţi este deci mai mică decît 
pentru cei ionici, ceea ce explică stabilitatea lor mai mică. Azotaţii cova¬ 
lenţi ca azotatul de metil conţine legături N—O neegale, două fiind de 
1,26 Â şi a treia de 1,36 A. Unghiurile sînt de asemenea de 118° şi de 125°. 

Atît în stare de vapori cit şi în cristal se stabilesc legături de hidrogen 
fie intermoleculare fie intramoleculare. 

Pentru a explica atenuarea benzilor de absorbţie ale grupei HO, s-a admis 
în primul moment că moleculele de acid azotic sînt legate prin două legă¬ 


turi de hidrogen 


şi apoi că legăturile de 


hidrogen se fac cu apa (J. C h e d i n, S. F 4 n e a n t, E. Vandoni 
1948—1949). După A. Hantzsch (1925,1930,1938) ionizarea acidului 
azotic se reduce la echilibrul : 


2 HNO s (H a NO,)+ + Nor 

Hantzsch s-a bazat pe lipsa benzilor caracteristice acizilor liberi în 
amestecul sulfonitric. Pe baza lucrărilor lui J. Chedin (1937, 1939, 
1944), din efect Eaman, se admite că în acidul anhidru există echilibrul : 


2HNOj H,0 + NOf + NCTî 


care poate fi scris şi ca o autoprotoliză (C. K. I n g o 1 d, D. J. M i 11 e n, 
H. G. P o o 1 e—1946) : 

2 HNO s ;=? (H,NO,) + + Nor 
In topitură există echilibrul : 

H s O+ + Nor HjO + O s NOH 

Spectrul Eaman al acidului liber şi al hidratului cristalin în topitură 
arată existenţa liniilor caracteristice grupelor STOf, N0 2 + , OH - (A. D a d i e- 
1931, L. Mei and 1933—1934, A. Simon-1938). Aceasta reflectă 
existenţa echilibrului de mai sus. 

în acidul diluat echilibrul se deplasează spre stînga. în acidul lichid 
predomină 0 2 N0H însă în spectrul Eaman se observă şi linia caracteris¬ 
tică grupei NOj", ceea ce poate fi prevăzut de echilibrele (C. K. I n g o 1 d- 
1950) : 

20 .N 0 H (ON(OH) a ]+ + NOr 

30 2 NOH NO + H., 0 ^ + 2NOr 

care explică conductibilitatea acidului azotic. în stare solidă lipseşte linia 
caracteristică grupei H0 2 . Deci acidul solidare structura [NOfOHJ^-îlOj. 
S-au preparat săruri ca : [ON(OH) 2 J01O 4 , [N(OH) 3 ](01O 4 ). Din spec¬ 
trul de absorbţie în ultraviolet corelat cu cerecetări crioscopice, J. 
Chddin şi E. Dalmon (1943) arată că ionul nitroniu NC1; nu se 
găseşte decît în acid foarte concentrat. Cind acidul conţine 5% apă dispare 
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linia respectivă din spectrul Baman la 1400 cm -1 . Tot pe baza spectrului 
Baman s-a demonstrat (J. Chedin incepind din anul 1935) că in 
amestecul sulfonitric apare ionul SOf care determină nitrarea, şi că in 
aceste amestecuri are loc o ionizare totală cînd cantitatea de apă nu este 
prea mare 

HNOj + 2HjSO, iizr NO? + H a O+ + 2HS0r 

Pentru această reacţie, B. J. G i 11 e s p i e, E. D. Hughes şi 
C. li. I n g o 1 d (1946) au determinat erioscopie un factor al lui van’t 
Hoff 3,77, pe cînd cel teoretic se vede că este patru. 

Apa şi acidul azotic sînt miscibile în orice proporţii în stare iichidă 
şi parţial în alte stări fizice. Se formează hidraţi definiţi şi uşor disociabili 
în stare gazoasă care există in stare solidă şi chiar lichidă. Din variaţia 
anormală a densităţii se trage concluzia că există hidraţii : H3SO,-H s O 
(04% HX0 3 ), HX0 3 -3H 2 0 (77,7% HX0 3 ) şi 2HN0 3 -3H 2 0.Din deter¬ 
minări de viseozitate se arată că acest sistem are un maxim în jurul valorii 
HX0 3 -2H 2 0. Studiul temperaturii de solidiîicare (Kiister şi Kre- 
m a n n — 1904) arată existenţa a doi hidraţi (fig. 199). 

Dat fiind faptul că E. Z i n 1 1 şi IV. Haucke (1935) nu găsesc 
cu raze X liniile constituenţilor, ei conchid că primul hidrat ar fi un acid 
ortoazotic O^NjOH),,. Spectrul IR al HX0 3 H z O lichid şi al HNO„ 




pur sînt diferite numai sub 2000 cm -1 . Xu poate fi vorba de un azotat de 
hidroniu deoarece rontgenograma acestei combinaţii diferă de cea a azota¬ 
tului de amoniu NH 4 N0 3 . Au putut fi prepararte combinaţiile Xa 3 XO,, 
(CH 3 COO) 2 X(OH) 3 . 

Din studiul echilibrelor intre faza lichidă şi vapori se trage concluzia 
eă amestecul apă-acid azotic este un azeotrop cu temperatura de fierbere 
121,7°C care conţine 68,18% acid azotic. Scăderea presiunii deplasează 
punctul eutectic spre concentraţii mai mici de acid azotic (fig. 200). Variaţia 
curbelor de conductibilitate se acordă bine cu existenţa celor doi hidraţi 
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de mai sus. In stare aniiidră s-a utilizat ca dizolvant crioscopic pentru apă, 
anhidridă azotică, azotaţi, acid sulfuric etc. 

Sistemul N 2 0 5 —H 2 0 prezintă trei puncte azeotrope cu proporţiile 
de îs 2 0 5 68%, 85,71% şf87—88%. Acidul azotic fumans conţine totdeauna 
cantităţi mari de dioxid de azot care îl colorează în roşu şi îi modifică 
densitatea : 

2HN0 3 H 2 0 + 2N0 a +l/2 0 2 K = 6,9-10- 5 (25°C) şi K = 4,85.10 2 (223°C) 

Descompunerea este influenţată de lumină. In sistemul N 2 0 4 —HK0 3 
s-a pus in evidenţă compusul ls 2 0 4 .2ms0 3 . Analiza termică şi variaţiile 
de densitate sint în acord cu această idee. 

Densitatea acidului azotic variază cu concentraţia, ceea ce permite 
determinarea concentraţiei din densitate (tabelul 94). Dintre sistemele 
ternare de mare importanţă pentru procesele de concentrare, de esterificare, 
de nitrare este sistemul S0 3 , N 2 0 5 şi H z O care stă la baza amestecului 
sulf cni trie. 


Tabelul 94. Variaţia densităţii H\O a eu concentraţia 


hno 3 . % 

Densitatea ! 

1 

°B6 ; 

HXO s . % • 

I 

Densitatea 

°Be 

24,85 

1,150 

18,8 ' 

68,4 

1,413 

42,2 

42,10 

1,265 ! 

30,2 

91,1 

1,500 

48,1 

52,80 

1,3325 

36 1 

99,67 

1,520 

49,4 

01,92 

1,3833 1 

40 J 

i 




Proprietăţi chimice. Proprietăţile chimice ale acidului azotic se pot 
clasifica astfel: este un monoacid puternic, volatil şi puţin stabil, un 
oxidant şi un nitrant faţă de combinaţiile organice. Acidul azotic este un 
compus exoterm. Acidul concentrat conţine totdeauna puţină anhidridă 
liberă care se disociază in tetraoxid şi oxigen : 

4HNO s = 2N 2 o 4 + o 2 + 2H 2 0 

Densitatea vaporilor arată că la 256°C, disocierea acidului este totală. 
Oxidul de azot nu poate exista amestecat cu acidul în fază de vapori din 
cauza reacţiei mult deplasată spre dioxid : 

NO + 2HN0 3 3N0 2 + HjO 

Cinetica descompunerii acidului azotic (H. S. J o h n s t o n, L. Foe- 
r i n g, Y. S. Tao şi G. H. Messerly (1951), J. L. M. Fii- 
jacques (1951—1953) a fost cercetată manometric şi colorimetric 
şi poate fi reprezentată de mecanismul probabil : 

2hno 3 ; n 2 o 5 + h 2 o n 2 o 5 no r + no^ 

N0 2 + NOj ^2 NO + N0 2 J- O, NO+ NO, = 2NO a 



710 


GRUPA A V-A PRINCIPALA 


Acţiunea chimică a acidului azotic depinde de concentraţia sa, deci de 
constituţia sa ionică. Acidul pur (ankidru) se disociază astfel : 

2HN0, h.noJ' + Nor 

ceea ce explică conductibilitatea electrică destul de mare. Acidul azotic 
este miscibil cu apa In toate proporţiile şi în soluţii diluate se comportă ca 
un acid puternic, conform ecuaţiei : 

HNO, + HjO = H,0 + + NOT 

In soluţii concentrate disocierea este mică. Speciile HN0 3 .«H + şi 
îfOj" ,«H + s-au postulat în legătură cu frecvenţele Eaman, intensităţile 
molare şi gradul de polarizare la diferite concentraţii. în acid percloric, 
acidul azotic are o funcţie bazică HÎ10 3 .«H + (E. S. Gillespie şi 
J. G r a h a m—1950) : 

HCIO, + HNO, = H,NO^ + Clor 

Formarea cationului nitroniu în acizi puternici a fost confirmată pe cale 
optică şi preparativă : 

HNO, + H,SO, = H,N0 3 + + Hsor 

Combinţia [H 2 N'0 j]C 10 4 există în stare cristalină. 

Dat fiind că se descompune uşor 
in dioxid şi oxigen înseamnă că are un 
rol oxidant care se manifestă şi in func¬ 
ţie de calităţile antagoniste ale reducă- 
torului. Potenţialele normale de oxi- 
do-reducere în mediu acid sînt de 
circa —0,8 la —0,9 V, pe cînd cel in mediu 
alcalin de —0,01V. De exemplu : 

HNO, + H,0 JZIÎ Nor + 3H+ + 2e 
E„ = —0,94 V 

Compararea acestor valori arată că 
acidul azotic este un agent oxidant mai 
puternic decît acidul azotos. Cu toate 
acestea acidul azotos reacţionează mai 
rapid. 

Hidrogenul reduce acidul azotic la amoniac numai în prezenţa bure- 
telui de platină. Hidrogenul năseînd acţionează în funcţie de concentraţia 
acidului. Produşii de reacţie dintre fier şi acid azotic (fig. 201) depind de 
concentraţia acidului azotic (P. C. Freer şi G. O. Higley 1893 — 
—1899). Pe măsură ce concentraţia creşte, acidul devine tot mai oxidant. 
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Iodul este oxidat în acid iodic, sulful în acid sulfuric, selenul şi telurul în 
acid s eleno s şi teluros : 

S + 2HN0 3 = H 2 S0 4 : + 2NO 

Fosforul arde în vapori de acid azotic formîndu-se acizii fosforos, fosfo- 
ric, hipofosforic : 

3P + 5HN0 3 + 2H 2 0 = 3H 3 P0 4 + 5NO 

Acidul azotic atacă cu violenţă, în prezenţa vaporilor nitroşi, arsenul, 
antimoniul şi bismutul : 

3As + 5HNO s .+ 2H 2 0 = 3H 3 As0 4 + 5NO 

Cărbunele fin divizat este atacat violent cu formare de dioxid de carbon, 
azot, oxid de carbon, hidrogen şi urme de amoniac. Apa regală : 

HNO s + 3HC1 = NOC1 + Cl 2 + 2H 2 0 
atacă multe substanţe. 

Acidul azotic pune bromul şi iodul în libertate din acizii respectivi. Un 
exces de acid transformă clorurile, bromurile şi iodurile în azotaţi. Hidro¬ 
genul sulfurat gazos arde cu explozie în acid concentrat, ca şi amoniacul 
şi hidrogenul fosforat gazos. Anhidrida sulfuroasă formează cu acidul 
azotic, sulfat acid de nitrozil. Acizii fosforos şi arsenos sînt oxidaţi la 
acid fosforic şi arsenic : 

2HN0 3 + 3H 3 As0 3 = 3H 3 As0 4 + 2NO + H 2 0 

Acidei azotic atacă toate metalele, formînd azotaţi, cu excepţia platinei, 
rodimui, iridiului şi a aurului. Din reacţie nu se dezvoltă hidrogen ci oxizi 
de azot din cauza reducerii parţiale a acidului azotic. Viteza reacţiei 
depinde de natura, puritatea, structura metalului, de concentraţia şi tempe- 
tarura acidului, de solubilitatea azotatului, de reînnoirea suprafeţei, de 
influenţa catalitică a vaporilor nitroşi, de impurităţile saline etc. (Owe 
Ber g-1953). Dacă oxizii rezultaţi sînt solubili în acid azotic, se combină 
cu aceştia şi foimează săruri : 

3Cu + 2HNO s = 3CuO + 2NO + H 2 0 
Cu O + 2HN0 3 = Cu(N0 3 ) 2 + H 2 0 

Cuprul, argintul şi mercurul se dizolvă în acid azotic concentrat cu dezvol¬ 
tare de oxid de azot. Zincul, magneziul se dizolvă în acid azotic diluat 
reducîndu-1 parţial la oxid de diazot şi amoniac. 

Cu acidul azotic diluat metalele reacţionează obişnuit formînd'azotaţi 
şi hidrogen : 

Ni + 2HN0 3 = Ni(N0 3 ) 2 + H 2 

Alte metale ca Fe, Cr, Al, Ni, Co care se dizolvă în acid azotic diluat 
nu sînt atacate de acidul azotic concentrat. Acest fenomen pe care V. 
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prezintă aceste metale nenobile se numeşte pasivare. Pasivarea se explică 
uneori prin formarea unei pături protectoare de oxid care face ca metalul 
să nu se mai dizolve intr-un alt acid mai slab care în stare normală ii 
putea dizolva. 

Atacul metalelor a fost explicat admiţînd că este vorba de o oxidare 
urmată de o salifiere sau de deplasarea hidrogenului urmată de reducerea 
acidului de hidrogenul născînd sau admiţindu-se o teorie electrolitică cu 
apariţia unor pile locale datorită eterogenităţii inevitabile a metalelor. 
Rolul particular al acidului azotos ar consta în întreţinerea şi depolari- 
zarea pilelor locale. 

Cromul are potenţialul normal de oxidare —0,51 V, ocupind o pozţie 
între zinc şi fier. Atunci cînd se pasivează, potenţialul de oxida re devine 
1,3 V şi se găseşte între mercur şi aur. Devine în acest fel un metal nobil. 

Pe fenomenul de pasivare a aluminiului se bazează întrebuinţarea 
vagoanelor cisternă din aluminiu (90,8%) pentru transportul acidului 
azotic. 

Acidul azotic dizolvă argintul fără a ataca aurul, ceea ce serveşte 
la separarea acestor metale (apă de separare). Aurul şi platina care nu sint 
atacate de acidul azotic sînt atacate de un amestec format dintr-o parte 
acid azotic şi trei părţi acid clorhidric (apă regală elorurantă), ambii 
concentraţi. Acţiunea dizolvantă se datoreşte clorului care se dezvoltă 
şi reactivităţii clorurii de nitrozil : 

Au + HNO s + 3HC1 = AuC1 3 + NO -f 2H â O 

Metalele care reduc acidul azotic la amoniac, au un potenţial normai 
negativ faţă de soluţia sărurilor lor şi deci o presiune de dizolvare supe¬ 
rioară hidrogenului, iar metalele care nu reduc acidul azotic cu formare de 
amoniac sau hidroxilamină, sînt atacate numai in prezenţa produşilor 
nitroşi; potenţialul lor este superior soluţiilor lor şi se polarizează in contact 
cu lichidul, iar acidul azotos are rolul de depolarizant (Cu, Hg, Ag) (E. 
D i v e r s-1905, E. S. H e d g e s-1930). Cu mercurul se obţine cantitativ 
oxid de azot iar cu celelalte metale (Cu, Ag) un amestec de N 2 0 4 , N 2 0 şi N 2 : 

2HN0 3 + 6Hg -r 3H 2 S0 4 = 3Hg 2 S0 4 + 2NO -r 4H 2 0 

Este suficient să se măsoare volumul de oxid de azot pentru a determina 
cantitatea de acid dintr-o soluţie (nitrometrul Lunge). 

Adiţia unor doze de anumite elemente la metale le face foarte rezis¬ 
tente la atacul acidului azotic. 

Ferosiliciul (Si >14%) este atacat mult mai greu decit oţelul. Această 
fontă este casantă şi greu de lucrat. Se preferă oţelurile de fier-crom-nichel. 
La fel se comportă aliajul V2A (Cr 20,4%, Ni 8,6%). 

Acidul azotic transformă oxizii inferiori (SnO) în oxizi superiori, 
dacă compusul rezultat are rolul de bază slabă sau de anhidridă acidă, 
în caz contrar se obţine azotatul metalului în stare de oxidare maximă 
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(Cu, Hg, Fe). Sărurile de fier (II), de titan (III), de cupru (I), de staniu(II), 
de mercur (I), sînt oxidate : 

CuNO, + 2HNO a = Cu(N0 3 ) 2 + NO, + H 2 0 

Sărurile dc mangan (II) nu sînt oxidate deoarece potenţialul lor de oxido- 
reducere este—1,51 V, prea mare in valoare absolută. Prin topirea sulfatului 
de mangan divalent cu azotat de potasiu şi carbonat de sodiu acestea 
se oxidează la manganat de sodiu de culoare verde, dacă oxidantul este în 
exces : 


MnS0 4 + 2KN0 3 + 2Na 2 C0.=Na 2 Mn0 4 + 2KNO, + 2C0 2 + Na 2 S0 4 

Acidul azotic oxidează substanţele organice. Terebentina, lemnul, paiele 
se aprind. Aldehida formică şi acidul foi mic trec în dioxid de carbon. Alcoolii 
trec în cetone sau acizi. Alcoolul se transfoimă în glioxal, acetilena în 
acid oxalic. Alcoolii se pot transforma. în esteri azotici, hidrocarburile 
se »i trează : 

roh + hno s in t rno 3 4 - h 2 o 

RH 4 - HNOj = RNO, 4- H 2 0 

Acidul azotic amestecat cu acid sulfuric transformă naftalina în nitronaf- 
talină. Hidrocarburile parafinice se nitrează cu acid azotic diluat în fază 
gazoasă (A. Haas şi colab. 1934). Cu metanul la 400—450°C are loc 
reacţia : 

CH 4 + HNO 3 ■= CH,NO a + H 2 0 Ah=52 kcal 

Compuşii respectivi sînt explozivi. Astfel trinitratul de glicerină, numit 
impropriu nitroglicerină este sensibil la şocuri şi la căldură : 

C 3 H 6 (OH) 3 + 3HONO* ZZl C 3 Hj,(0N0 2 ) 3 + 3I1 2 0 

Acesta se descompune conform ecuaţiei : 

2C 3 H 5 (ONOj) 3 = 6C0 2 + 5H 2 0 + 3N 2 + l/20 2 

Asupra hidrocarburilor aromatice are acţiune nitrantă. Toate aceste 
reacţii au loc în fază lichidă şi sînt catalizate de acizi Lewis ca acidul 
.sulfuric concentrat sau trifluorura de bor. Se admite că acidul catalizator 
activează molecula de acid azotic astfel încîtsă apară ionul nitril N0 2 + , 
care atacă nucleul benzenic deplasînd un proton. Ionul este un agent 
electr of il : 


H0N0 2 + A= A :OH- + NO + 
NOf + C e H e = C # H 5 N0 2 4- H + 
A :OH- 4- H+ = A + H z O 
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Cind nitrările au loc în fază gazoasă mecanismul are loc prin radicali liberi. 
Amestecul sulfonitric se comportă ca acid azotic concentrat, deoarece 
acidul sulfuric imobilizează apa din reacţiile pe care le provoacă acidul 
azotic. La atacul metalelor, concurenţa celor doi acizi face uneori să apară 
pe suprafaţa metalului un compus insolubil protector. 

Azotaţii. Acidul azotic este un electrolit puternic aşa cum 
rezultă din valoarea căldurii de neutralizare (13,9 kcal). întrucît este un 
acid monobazic formează un singur fel de săruri. Formula lor generală 
este M'N0 3 . Curent se numesc azotaţi. Există şi azotaţi bazici. Azotaţii 
se prepară prin acţiunea acidului asupra metalelor (Cu, Ag, Hg), a oxizilor 
(CuO, PbO) a unor carbonaţi sau hidroxizi (CaC0 3 ) : 

PbO -r 2HN0 3 = Pb(N0 3 ) 2 + H 2 0 


NaOH -r HNO, = NaN0 3 + H 2 0 
CaC0 3 + 2HN0 3 = Ca(N0 3 ) 2 + H 2 0 + C0 2 

Ei se obţin din soluţii prin evaporare. Apar de obicei azotaţii metalelor 
în stări de valenţă superioare. Ionul este incolor. 

Azotaţii se clasifică în două grupe : covalenţi şi ionici. Primii sînt 
esteri ai acidului azotic. Aceştia pot fi reprezentaţi prin formula R0N0 2 , 
ca şi azotatul de fluor gazos şi exploziv, FONO a . Azotaţii covalenţi sînt 
mai puţin stabili decît azotaţii ionici. 

Toţi azotaţii neutri sînt solubili în apă. Unii sînt foarte higroscopici 
(NH 4 N0 3 , NaN0 3 ). Cei ai metalelor alcaline sînt anhidri. Cei ai metalelor 
alcalino-pămîntoase sînt hidrataţi cu atît mai puţin cu cit sînt mai grei. 
Mulţi azotaţi sînt hexahidrataţi (Ni, Co, Cu, Mn, Zn, Cd). Azotaţii pămîn- 
turilor rare, cei de Fe, Al, Cr cristalizează cu nouă molecule de apă 
M(N0 3 ) 3 -9H 2 0. 

Deoarece acidul azotic este un acid puternic, azotaţii nu suferă o 
hidroliză apreciabilă în soluţie apoasă. în consecinţă, sărurile sale se pot 
prepara uşor în soluţie prin metode uzuale. O oarecare dificultate prezintă 
prepararea azotaţilor cationilor care sînt agenţi reducători puternici, 
întrucît acidul azotic are acţiune oxidantă. Aceştia se obţin din sulfaţi 
şi azotat de bariu sau de plumb (Fe(N0 3 ) 2 ). La deshidratare, azotaţii 
bazelor slabe hidrolizează (metale trivalente şi chiar di valenţe). Se for¬ 
mează săruri bazice : Hg(N0 3 ) 2 ‘2HgO, Zn(N0 3 ) 2 • 3ZnO etc. Azotatul 
de argint şi azotatul de taliu se topesc fără descompunere. Cei ai metalelor 
alcaline şi alcalino-pămîntoase trec în azotiţi : 

2MN0 3 2MN0 2 + o 2 

Azotaţii metalelor grele formează prin disociere termică oxizi sau metal: 


2Pb(N0 3 ) 2 = 4N0 2 + 0 3 + 2PbO 
2AgNO a = 2Ag + 2NO a + 0 2 
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Datorită proprietăţii lor de a ceda oxigen prin încălzire, azotaţii se între¬ 
buinţează ca oxidanţi la temperaturi înalte (topituri oxidante). O serie de 
azotaţi se topesc fără descompunre : !NH 4 îs0 3 (170°C), LiK0 3 (264°C), 
NaNO, (314 C C), KK0 3 (339 C C) etc. 

Toţi azotaţii sint uşor solubili în apă cu excepţia azotaţilor unor 
cationi complecşi care au solubilitate limitată. Cel mai insolubil azotat 
este cel de ni tron. Solubilitatea azotaţilor creşte cu temperatura. 

Există un mare număr de azotaţi ai unor ioni complecşi. Ei sint în 
general solubili, însă mult mai insolubili decît sărurile simple din cauza 
creşterii volumului cationului (exemplu : [Co(NH 3 ) 6 ] (N0 3 ) 3 . Ionul NOf 
intră rar în sfera interioară cu rol de ligand monodentat în [Co(NH 3 ) 6 
N0 3 ] 2+ sau bidentat în [Co(N0 3 ) 4 ] 2_ sau [Co(N0 3 ) 6 ] 3_ etc. 

Interesante sînt sărurile duble pe care le dau azotaţii de magneziu 
şi bismut cu azotatul metalelor din grupa pămînturilor rare, de tipul: 
2M'"(N0 3 ) 3 • 3M"(E0 3 ) 2 • 24H 2 0 care se aseamănă cu alaunii şi pot fi 
formulaţi ca nişte combinaţii complexe ]V±" 3 [M"'(!N0 3 ) 6 ] 2 • 24H 2 0. Aceş¬ 
tia servesc la separarea pămînturilor rare. S-au obţinut şi produşi de adi- 
ţie ai azotaţilor cu acidul azotic care pot fi consideraţi ca acizi ai săru¬ 
rilor duble. De exemplu, Au (R0 3 ) 3 • Hîs0 3 sau H [Au (!N0 3 ) 4 ]. Azota¬ 
tul de sodiu este folosit în agricultură şi în industria explozivilor. Azo¬ 
tatul de potasiu nu este bigroscopic şi se preferă celui de sodiu la fabri¬ 
carea pulberii negre. Pulberea neagră constă dintr-un amestec de 75% 
KN0 3 , 10% S şi 15% C. Reacţia generală de descompunere este: 

2KN0 3 +[3C + S = N 2 + 3C0 2 + K 2 S AH = — 1G9 kcal 

Amestecuri de azotaţi ai metalelor alcaline formează băi cu temperatură 
de topire joasă. Soluţiile neutre sau alcaline ale azotaţilor sînt oxidanţi 
mult mai slabi decît acidul azotic. Acţionează asupra reducătorilor ener¬ 
gici (hidrogen născînd) putîndu-se reduce chiar pînă la amoniac. 

Ortoazotaţii. Azotaţii obişnuiţi sînt nişte metaazotaţi. Se cunosc 
sărurile unui acid inexistent, care este de fapt un hidrat al acidului azo¬ 
tic H 3 N0 4 . Acestea se numesc ortoazotaţi sau tetraoxoazotaţi (V). Sarea 
de sodiu se obţine topind azotatul de sodiu cu oxid de disodiu : 


NaNOj + Na 2 0 = Na 3 N0 4 

în prezenţa apei, ortoazotaţii hidrolizează uşor trecînd în azotaţi normali: 
Na s N0 4 + H.O = 2NaOH + NaN0 3 

Proprietăţi fiziologice. Azotaţii nu sînt toxici în ge 
neral. Au o acţiune diuretică. Acidul azotic are acţiune corosivă. Azo¬ 
taţii de potasiu, plumb şi bariu au acţiune toxică. Vaporii acidului acţio¬ 
nează asupra mucoaselor, iar lichidul produce răni grave. Inhalarea va¬ 
porilor este periculoasă, mai ales în prezenţa vaporilor nitroşi. Aciduţ 
azotic atacă epiderma (reacţia xantoproteică). Intoxicaţiile cu acid azo-- 
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tic se manifestă printr-o dilatare a vaselor, o scădere a presiunii sanguine, 
fenomene de narcoză etc. 

Recunoaştere şi determinare. Tratat cu acidul sul¬ 
furic de concentraţie medie, la cald, in prezenţa unei lame de cupru de¬ 
gajă oxizi de azot care colorează atmosfera în roşu. Zincul în mediu al¬ 
calin, aliajul Dewarda, bronzul de aluminiu cu zinc reduc acidul azotic 
la amoniac. Ou sulfatul de fier (II) formează la limita cu acid sulfuric 
concentrat o coloraţie brună (inelul brun). O soluţie sulfurică de brucină 
(0,1%) sau de difenilamină (0,3%) formează o coloraţie albastră (sensi¬ 
bilitate 0,80 • IO -7 ). Acestea sînt şi reacţii spectrofotometrice (S. J. 
M e 11 e 11 e, W.A. BrodskvşiL. Jr. Palmer — 1953). Din ames¬ 
tecul de azotiţi şi azotaţi, acidul azotos se distruge cu o soluţie de uree 
în acid sulfuric diluat: 

COCNH,), + 2HNO, = C0 2 + 2N, + 3H s O 

Poate fi determinat gravimetric cu difenil-endanilo-dihidrotriazol (ni- 
tron). Acidul azotic se poate doza şi gazvolnmetric pe baza reacţiei: 

NaNO, + 3FeCI, 4- 4HC1 = NaCl + 3FeCl 3 + 2H,0 + NO 

întrebuinţări. Acidul azotic se foloseşte la fabricarea aci¬ 
dului sulfuric în camerele de plumb, a acidului fosforie, oxalic, a îngră¬ 
şămintelor (azotat de amoniu, calciu etc.) şi a coloranţilor organici. 

Acidul azotic serveşte la fabricarea cauciucului şi a explozivilor : 
fulmicoton, nitroceluloză, nitroglicerină şi derivaţii săi (dinamită, ba- 
listită), trotil, acid pieric şi pentrită (tetranitropentaeritrită), exogen 
sau T 4 (trimetilentrinitroamină) etc. Unii explozivi se pot descompune, 
deflagra sau detona după condiţiile reacţiei. Azotatul de amoniu se des- 
comp°une încălzit la 170°C, deflagrează la o temperatură mai înaltă şi 
detonează sub influenţa unei capse cu fulminat de mercur. Procesele 
pot fi reprezentate prin reacţiile : 

NH 4 NOj = N s O + 2H,0 (vap) AH = -30 kcal/mol 

2NH„NO, = Nj + 2NO + 4H s O (vap) 

2NH 4 NOj = Oj + 2Nj + 411,0 (vap) AH = —100 kcal/mol 

Pulberile servesc la aruncarea proiectilelor, iar explozivii la spargeri. 

Acidul azotic se utilizează la fabricarea celuloidului, colodiului, 
a mătăsii artificiale, a nitroderivaţilor. Se mai utilizează la prepararea 
f ulm matului de mercur, la lipirea şi prelucrarea metalelor preţioase. Se 
transportă în damigene de sticlă puse în lăzi cu kieselgur, în vase de 
aluminiu, oţel inoxidabil (V2A) sau gresie. 

Azotatul de fluor FN0 3 . Se obţine azotatul de fluor trecînd bulă cu 
bulă fluor, la temperatura ordinară, prin acid azotic anhidru (G. H. C a - 
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d y — 1934, O. B u f f şi ff. Kwasnik - 1935) sau prin azotat de 
potasiu la cald Don M. Yost şi A. Beerbower — 1935): 

F 2 + HNO, = HFŢ FNO s 
F, + KN0 3 = KF + FNO, 

Produsul se purifică eondensînd gazul cu zăpadă carbonică şi distilind 
fracţionat în vid. 

Este un gaz care se lichefiază şi se solidifică sub forma unei mase 
incolore ce se topeşte la —175°C. Fierbe la —45,9°C. Prin difracţie de 
electroni i s-a atribuit o structură analogă acidului (L. Pauling, L. 
O. Brockway — 1937). Distanţa F—O este mai mare decît pentru 
o legătură covalentă (1,30 .4) ceea ce indică un caracter ionic : 



O 


Azotatul de fluor este instabil şi explodează, mai ales la încălzire, 
şoc sau fără cauze aparente. Pune iod in libertate din iodura de potasiu. 
Cu hidroxidul de sodiu 20% are loc reacţia : 

2FX 0 3 +4Na OH =» 2NaN0 3 J-2NaF+2 H a O + O, 

Este foarte oxidant faţă de substanţele organice care il fac să explodeze. 
Metalele nu sînt atacate în soluţie. Unele sînt oxidate (Ag + este oxidat 
la Ag 2 0 2 , VO s+ se oxidează la YO% şi Mn 2+ la MnOr în prezenţa io¬ 
nilor Ag + ). 

Trioxidul de azot. P. G. Hautefeuille şi J. Chappuis 
(1881) au preparat, prin descărcări obscure sau seîntei asupra unui ames¬ 
tec de azot şi oxigen răcit, un compus cristalin căruia i-au atribuit for¬ 
mula Î7 2 0 6 . Vaporii slab coloraţi se descompun iu anhidridă azotică, apoi 
in dioxid. Prin acţiunea ozonului asupra vaporilor nitroşi sau din anhidridă 
azotică şi ozon se obţine acelaşi compus (H. J. S c h u m a c li e r şi G. S p r e n- 
g e r — 1923, 1931). E. S c h w a r z şi H. Achenbach (1933) l-au 
preparat din dioxid de azot şi oxigen (0 2 /iT0, = 20) prin descărcări elec¬ 
trice sub un milimetru presiune, condensindu-1 cu aer lichid. 

Posedă un spectru de absorbţie caracteristic din care cîteva linii 
coincid eu ale ozonului. Analiza compusului instabil cu clorură de staniu 
(II) indică formula Î7.,0 6 . Studii cinetice indică existenţa radicalilor 5TO, 
şi H0 3 (E. A. O g g — 1953). Ultimul s-a pus în evidenţă în piroiiza pen- 
taoxidului de diazot. 

Acidul peroxoazotie. Tratînd o soluţie concentrată de azotat de 
potasiu cu peroxid de potasiu Pinerua-Alvarez (1906) a obţinut 
un lichid alcalin din care a precipitat cu alcool o combinaţie căreia i-a 
atribuit formula KN0 4 . F. Easchig (1907) a reuşit să prepare acid 
peroxoazotie din acid azotos şi apă oxigenată : 
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HNO # + 2H 2 0, = HN0 4 -f 2H 2 0 

Este probabil ca în această reacţie să apară acid peroxoazotos (I.Trifo- 
n o f f — 1922). Asupra reacţiei acţionează lumina (E. A b e 1 — 1952). 

Acidul peroxoazotic a fost izolat de J. d’A nsşi H. Friedrich 
(1911) dizolvînd anhidrida azotică în apă oxigenată anhidră şi evaporînd 
în vid acidul azotic format : 

(N 2 0 6 = NO^.NOiT) + H+ OOH- = N0 2 00H + HNO, 

Acest rezultat a fost confirmat de Schwartz (1948) care îi atribuie pe 
această bază structura : 

o. 

> N — O- OH 

o * 1 

E. Pichter şi E. B r u n n e r (1929) l-au preparat în soluţie, 
oxidînd azotitul de sodiu 2% cu fluor. Se admite formarea intermediară 
a peroxidului de nitroniu care hidrolizează : 

O a N —O —O —N0 2 + H 2 0 = N0 2 (0-0H) + N0 2 0H 

Acidul lichid pur este instabil, exploziv şi cu miros de clorură de var. 
Oxidează anilina la nitrobenzen. în soluţie apoasă se descompune în aproxi¬ 
mativ o oră. Acest peroxoacid hidrolizează lent în soluţie : 

NOjOOH + HOH = N0 2 0H + HOOH 

Peroxoazotaţii metalelor grele sînt insolubili. Ei se obţin prin dublă descom- 
dunere. Cei mai mulţi sînt incolori (Pb 2+ , Ag + , Hg + , Bi 3+ , Zn 2+ , Cd 2+ , Ca 2+ , 
gr 2+ , Ba 2+ ), cei de Mn 2+ şi Co 2+ sînt roz. Cel de fier (II) este verde şi cel 
de fier (III) roşu. Spre deosebire de acidul azotic, acidul azotos şi apa 
oxigenată, acidul peroxoazotic pune brom în libertate dintr-o soluţie de 
bromură de potasiu. 


COMBINAŢIILE AZOTULUI CU SULFUL ŞI SELENUL 

Se cunosc următoarele sulfuri ale azotului : N 4 S 4 , N 2 S 5 , NS 2 şi 
s-a semnalat şi N 2 S 4 (M. G o e h r i n g—1952). S-a preparat numai selenura 
N 4 Se 4 . De asemenea se cunosc oxisulfuri, halogeno-sulfuri. 

Tetrasulfura de tetraazot. A fost semnalată deE. Gregory (1835 — 
1836) şiE. Soubeiran (1838) în reacţia dintre amoniac şi diclorură 
de sulf. M. J. Eordos şi A. Gelis (1850—1851) şi L. Michae- 
1 i s (1870) au preparat-o pură. 

Se tratează o soluţie benzenieă de diclorură de sulf 15% răcită cu 
gheaţă, cu un curent de amoniac, 4—5 ore (O. Euff, E. Gei s e 1 şi 
J. T h i e 1 e—1904—1905). Lichidul şi vaporii trec prin tente diferite: 

6SCla + 16NH, = N 4 S 4 + 2S + 12NH 4 C1 
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Clorura de amoniu se îndepărtează cu apă răcită cu gheaţă, apoi se recris- 
talizează din disulfură sau tetraclorură de carbon în care este mai puţin 
solubilă decît sulful. Sulful se mai poate extrage cu benzen într-un Soxhlet. 
Se purifică şi prin sublimare la 100°C. Se mai poate obţine prin acţiunea 
sulfului asupra amoniacului lichid (H. M o i s s a n-1901) : 

10S + 16NH 3 6 (NH 4 ) 2 S + n 4 s 4 

Se precipită sulful nereacţionat cu iodură de argint, se filtrează, se evaporă 
şi se formează tetrasulfura de tetraazot pură. 

S-a mai obţinut în reacţia de descompunere termică a amidosulfonatului 
de bariu : 


4 Ba (NH 2 S0 3 ) 2 = 4BaS0 4 + N 4 S 4 + 8H 2 0 + 2N 2 

S-a obţinut prin descărcări obscure într-un amestec de vapori de sulf şi 
azot alături de N 2 S 5 lichidă şi de polimerul (NS 2 ),,. Se extrage cu disulfură 
de carbon sulful şi sulfura lichidă şi apoi cu eter polimerul. La 100°C reziduul 
(NSaJn furnizează din nou tetrasulfură de tetraazot : 

12NS 2 = n 4 s 4 + 4N 2 S 6 

Sulfura solidă formează cristale galbene roşcate, monoclinice sau 
rombice care se topesc la 178°C. Cristalele explodează la şoc şi la încălzire. 
Este o combinaţie mult mai endotermă (—130 kcal pentru (JSTS) 4 ) decît 
corespunde la patru molecule de oxid de azot (—86 kcal). Este foarte 
puţin solubilă în alcool, eter, amoniac. Crioscopic şi ebulioscopic se indică 
formula N 4 S 4 . Măsurătorile crioscopice s-au făcut în naftalină şi benzen 
şi cele ebulioscopice în cloroform, benzen şi disulfură de carbon. Hidroli- 
zează eu apa şi în mediu alcalin : 

2N 4 S 4 + 15H a O = (NH 4 ) 2 S 2 0 3 + 2(NH 4 ) 2 S 3 0 6 + 2NH S 

N 4 S 4 + 6KOH + 3H 2 0 = 4NH S + 2K 2 S0 3 + K 2 S 2 0 3 

E. R. Lippincolt şi M. C. Tobin (1951) reducînd soluţiile 
calde, benzenice cu clorură stanoasă alcoolică obţin după recristalizare, 
în piridină amestecată cu benzen, compusul (NHS) 4 care fixează aldehida 
formică formînd (NS—CHOH) 4 . Tetrahidrotetrasulfura de tetraazot obţi¬ 
nută de A. Meuwsen (1929) a fost considerată ca un compus ciclic cu 
hidrogen la sulf pe cînd din spectrul în infraroşu, cercetătorii de mai sus 
o consideră un compus ciclic cu hidrogen la azot. 



grupa a y-A rn:::cn»Ai..\ 


Compuşii formaţi de X 4 S 4 pot fi schematizaţi în modul următor : 

(NSCH a OH) 4 




N3S4C1 - 


\ci 


H 

s&u 

S*C1 

iX 

n 4 s 4 no^ 

''îţs.i 


C,H*—C.HjOH 


. n 4 s 4 h 4 


. n 4 s 4 , s, nh 3 


n 4 s 4 


N 3 S 4 SCN N 3 S 4 HS0 4 N 3 S 4 Br 


N 4 S 4 Cl a - 


NH 3 lichid 
NH, 


NaOH lot azotul 

--—ca NH S 

At t PbN a S* 

PbN t S 2 *NH ; , _ NH> explodează 


►N 4 S 4 .2NH, 




-N,S,Br, 
- N.S.Br, 


Tetrasulfura de tetraazot formează compuşi de adiţie cu multe halogenuri : 
N 4 S.,-2S 2 C1 2 ; N 4 8 4 -8C1 2 ; 3N 4 S 4 -2SC1, ; 5T 4 8 4 -Ti 2 Cl, ; N 4 S 4 -TiCl 4 eto. 
M. G o e h r i n g şi H. Hohenschutz (1954) a preparat compusul 
N 4 S 4 -4S0 3 care s-ar obţine prin adiţia la azot a anhidridei sulfurice. 
M. G o e h r i n g şi 1 >. V o i g t (1953) au disociat tetrasulfura de 
tetraazot în N 2 S 2 ineălzind-o pe o plasă de argint. Transformă tetracarbo- 
nilul de nichel Hi(CO) 4 în tetratiazil de nichel Ni(NS)„. 

Tetrasulfura de tetraazot a fost formulată de O. Iî u f f şi E. 

G e i s el (1905) ca S = pe baza unor reacţii. 

>1SÎ-S=N 

,SH =S-SH,, 


A. Meu w sen (1929) consideră X 




din care ar 


—IST = SH X 

deriva azotura ca un polieiclu cu legături directe între sulf 
S=lSf-S v 

N C I I /X. Difracţia razelor X indică structura din fig. 202 

^S -X = s x 
(C 1 a r k). 

Pcntasulfura de diazot. A fost preparată de W. 31 u 1 h m a n n ,şi 
A. dever (1896—1897) pe baza reacţiei : 

N 4 S 4 + 2CS, = N 2 S 5 + (CNS), + S 

Este un lichid roşu închis de densitate 1,901 la 18°C. Se solidifică la circa 
—15°C. Apa o descompune în sulf şi amoniac în contrast cu modul cum 
reacţionează pentaoxidul de diazot. Se descompune cu explozie la încălzire. 
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Disulfura de azot (NS 2 )„. Evaporînd la 125°C amestecul lichid de 
sulf şi tetrasulfură de tetraazot se depune pe pereţi un lichid eu aspect de 
brom de formulă NS 2 sau (3STS 2 ) 2 sau (XS 2 ) 4 (P. L. Uslie r—1925). Depo¬ 
zitul de pe pereţi spălat cu eter lasă o pulbere neagră de compoziţie 
N8, care se descompune la 100°C : 

12NS, - n,s, + 4N 2 s 5 

Tetraeelenvra de tetraazot Is 4 Se 4 . Tetrase- 
lenura de tetraazot s-a obţinut din elorură de 
selen Se 2 Cl 2 şi amoniac în disulfură de carbon. 

Este un eomps galben-oranj, higroscopic, 
foarte exploziv, microcristalin şi puţin so¬ 
lubil în apă. Din amoniac lichid şi bromură 
de telul' s-a obţinut substanţa K 4 Te 3 . în 
contact cu apa explodează. 

Halogenosulfuri de azot. Tratînd cu clor Fig. 202 

sau brom o suspensie de ÎS 4 8 4 în disulfură 
de carbon se obţin la răcire compuşi de tipul X 4 S 4 X 4 . 

Prin acţiunea halogenurilor de sulf S 2 X 2 asupra sulfurii X 4 S 4 in disulfură 
de carbon se obţin derivaţi halogenaţi de la ionul X 3 St privit ca tiotri- 
t iazil [8(8JS) 3 ] + . Acestea sînt săruri bine cristalizate, stabile la rece. Se 
cunosc X 3 S 4 Cl, X 3 S 4 Br, X 3 S 4 I, X 3 S 4 (SCX), N 3 S 4 N0 3 şi X 3 S 4 HS0 4 . 

Oxisuljun de azot. AI. Goehring, H. Hohenschntz şi 
J. E b e r t (1954) au oxidat sulfura X 4 S 4 cu trioxid de sulf şi au obţinut 
compuşi de adiţie cu două şi patru molecule de anhidridă sulfurică. Aceştia 
trec în X 2 0 2 S 2 . 

Trecind un curent dioxid de sulf peste X 4 S 4 în diclorură de tionil la 
fierbere Al. Goehring şi J. fleinte (1953; au obţinut X 2 0 2 S 3 . 
Dizolvanţii organici anhidri o dizolvă. La aer umed se descompune : 

2N s 0 2 S s = n’ 4 s 4 + 2SO s 

combinaţi; ucmce ai.e azoti i.lt 



Azotul formează homocicluri, cicluri alternante cu bor, siliciu, fosfor, 
arsen, sulf şi heterocicluri propriu-zise. Cea mai mare importanţă o prezintă 
cilurile alternante cu bor, fosfor şi sulf. 

Homocicluri eu azot. X. U g i şi R. Huisgen (1956, 1958) 
au arătat că se pot obţine pentazoli arilici din săruri de arildiazoniu şi 
azide anorganice : 



45 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Existenţa triazenului X 3 H 3 şi tetrazenului X 4 H 4 s-a pus în evidenţă prin 
«pectrografia de masă (S. N. F o n e r şi L. E. H u d s o n—1958). 
Homociclurile azotului sînt foarte instabile. 

Cicluri alternante cu bor şi azot . A. Stock şi 
E. Pohland (1926) au descoperit borazolul B 3 X 3 H 6 care se mai 
numeşte benzen anorganic. Autorii de mai sus au descompus termic la 
200°C diamoniacatul diboranului : 


/N'H- BH, 

3B 2 H 6 -2 (NH 3 ) = 2 HBC )NH + 12H 2 

X NH- BH X 

Altă metodă constă în încălzirea tetraboranului cu amoniac (A. Stock, 
E. W i b e r g, H. Martin i—1930) : 

B 4 H 10 + 4NH 3 = 4/3 (BNHj)j + 5H g 

’Tetrahidroboratul de litiu reacţionează cu clorura de amoniu la 290—300°C 
şi cu o soluţie eterică de triclorborazol formînd borazol cu randamente 
mari : 


3LiBH 4 + 3HN 4 C1 = B 3 N 3 H 6 + 9H 2 + 3LiCl 
C1 3 B 3 N 3 H 3 + 3LiBH 4 = B 3 N 3 H 6 + 3/2 B 2 H 6 + 3LiCl 

Borazolul este un lichid incolor, volatil, cu miros aromatic. Fierbe la 
328°C şi se topeşte la 215°C. Are o densitate de 0,81. Constanta lui Trouton 
este normală. Constantele fizice se aseamănă cu cele ale benzenului. Des¬ 
compunerea termică devine apreciabilă abia la 800—900°C cu formarea 
unui polimer : 


xB 3 N 3 H 6 = 3(BNH) X + 3 — H 2 

Apa descompune borazolul cu formare de acid boric B(OH) 3 , amoniac şi 
hidrogen. Borazolul adiţionează acid clorhidric, bromhidric, alcool metilic : 

h x h H 
\l V 
B- % H 


H X H H 

Aceşti compuşi pierd uşor hidrogen transformîndu-se în B 3 N 3 H 3 X 3 care 
adiţionează alte trei molecule HX cu halogen în aceeaşi poziţie formînd 

b 3 n 3 x 6 h 6 . 

Borazolul este un reducător puternic. Eeduce permanganatul de potasiu 
la săruri de mangan (II) şi sărurile de cobalt şi nichel divalente. 

Un compus de compoziţie B 3 N 3 H 6 poate avea sute de formule liniare 
sau ciclice. Hidroliza trimetilborazolului cu formare de metilamină dove- 


BH = 


^BH -f 3HX 


.V 

H' "R 
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deşte că metilul este legat de azot, adică iu borazol fiecare azot este legal 
de un atom de hidrogen: 

B 3 N 3 H 3 (CH 3 ) 3 + 9H 2 0 = 3B (OH) 3 + 3H 2 N-CH 3 + 3H 2 
Un alt derivat trimetilic al borazolului formează prin hidroliză acid metil- 
boric şi amoniac, ceea ce arată că fiecare bor, în borazol, este legat de un 
hidrogen (H. I. Schlessinger, L. Horwitz şi A. B. Burg—1936). 
Structura borazolului a fost dovedită prin studii electronografice (S. H. 
B a u e r şi K. P. K o f f i n—1955), spectre Raman şi în infraroşu. 
Distanţele B —N = 1,44 A sînt mai mici decît legătura simplă B —N = 1,56 
A, ceea ce indică un caracter de dublă legătură. Se admite o rezonanţă 
ntre două structuri de tip Kekul6 ca şi în benzen : 

H H H H 

N-B N=B 

HB^ NnH < -► Hb/ ^NH 

N / \ r 

N = B N-B 


H H H H 

Se cunosc numeroşi derivaţi organici substituiţi fie la bor, fie la azot. 
Astfel se obţin N-alehil-derivaţi, mono- di- şi trisubstituiţi, încălzind 
diboran cu amine. Prin condensarea halogenurilor de bor cu amine se 
obţin derivaţi substituiţi la ambii atomi : 

c 6 h 5 ci 
I I 

3C 6 H 5 —NH 2 +3BC1 3 = C1- b/ \n- C 6 H 5 + 6HC1 

\N = B' 

I I 

c 6 h 5 ci 

Trietil-borul tratat cu amoniac formează trietil-borazolul : 


3B(C 2 H 5 ) 3 + 3NH 3 = (C,H 6 ) 3 B 3 N 3 H 3 e + 6C 2 H 6 

Derivaţii borazolici sînt compuşi stabili, deobicei, în stare solidă la tem¬ 
peratura obişnuită . 

Cicluri alternante cu siliciu şi azot. Aceşti com¬ 
puşi sînt puţin studiaţi. S. O. Brewer şi C. P. H a b e r (1948) au 
obţinut, în reacţia dintre dimetil-diclorsilan şi amoniac, hexametil-ciclo- 
trisilazan şi octametil-ciclotetrasilazan sau prin amonoliza tetraclorurii 
de siliciu ultimul compus de mai jos : 

(ch 3 ) 2 


(H 3 C) 2 Si 


NH 

I 

Si (CH 3 ) 2 


(H 3 C) 2 Si —NH — Si(CH a ) 2 
I I 

HN NH 

I I 

(H 3 C) 2 Si - NH - Si(CH 3 ) 2 


Cl 2 

I 

CljSi—N —Si—N —SiCl 3 
I I 

Cl 2 Si SiCl 2 
I I 

Cl 3 Si—N — Si—N — SiCl 8 


S-a arătat electronografic că primul compus are o structură scaun. 
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Cicluri alternante cu fosfor şi azot. J. Liebig 
şi F. Wohler (1834) au studiat reacţia dintre pentaclorura de fosfor 
şi amoniac sau săruri de amoniu. H. Laurent (1850) a arătat că formula 
compusului format este C1 2 P2 n . J. H. G1 a d s t o n e şi J. D. Hol- 
mes (1864) au preparat compusul pe altă cale şi din densitatea de vapori 
au arătat că este un trimer (C1 2 P^N') 3 : 

PC1 6 + NHjHgCl = Cl 2 PN + HgClj, + 2HC1 

N. H. S t o k e s (1895—1897) a obţinut tetra, penta, hexa şi heptame- 
rul combinaţiei (Cl 2 PX) n şi a formulat ciclic trimerul şi tetramerul. 
R. Schenck şi G. fiiimer (1924) au preparat trimerul şi tetra¬ 
merul fierbînd o soluţie de pentaclorurâ de fosfor în tetracloretan cu 
refrigerent ascendent şi cu cantitatea calculată de clorură de amoniu timp 
de 20 ore. Se evaporă dizolvantul în vid, iar (C1 2 P27) 3 şi (C1 2 PA') 4 se separa 
prin distilare în vid. Trimerul se mai obţine şi pe baza reacţiilor : 

P 3 N 3 -j- 3C1 2 = (C1 2 PN) 3 + n 2 

3P 4 N, + 12C1 2 = 4(C1 2 PN) 3 4- 3N 2 

3Mg 2 PN 3 + 9CL, = (C1 2 PN) 3 + 6MgCl s + 3N t 

Prin cromatografie pe coloană se separă uşor clorurile de fosfornitril 
polimere. 

Hexaclorura de trifosfornitril C1 6 P 3 27 3 . Această combinaţie se prezintă 
.sub formă de plăci hexagonale sau rombice care se topesc la 114°C şi lichidul 
fierbe la 256°C sub presiune de 760 mm Hg. Substanţa se dizolvă in dizol¬ 
vanţii organici. Un studiu electronografic şi rontgenografic (L. O. Bro- 
.ckway şi W. M. B r i g h t—1943) confirmă structura plană şi ciclică : 



Distanţa din ciclu P—N este intermediară între cea a legăturii simple 
P—N = 1,76 A şi duble P = N = 1,57 Ă, ceea ce se explică printr-o stare 
de rezonanţă ca şi în cazul benzenului. Spectrul Ramau, în infraroşu şi 
ultraviolet confirmă aceste concluzii. Prin încălzire la 225°C în difenil, 
clorura de fosfornitril se transformă prin polimerizare în ,,cauciuc anor¬ 
ganic” elastic cu structură (K. 27. Meye r, G. W. Panko w—1936) : 


cu ci 2 cu 

p“ p p" 



cu ci 2 
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Cu apa, hexaclorura de trifosfornitril hidrolizează formîndu-se acid trime- 
tafosfinic : 


ci 2 

n^ 1 


CU-P V ,P-C u 

x N / 
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HO. /OH 

\ p/ 
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HO. | |i OH 
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HN y 
HO x | | .O 
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O^ \ N / \OH 
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în mod analog se comportă cu fenolii, alcoolii şi triolii. Prin analogie 
lucrind în amoniac lichid se înlocuiesc parţial sau chiar total atomii de 
clor. în acest sens s-a obţinut (ÎGI 2 ) 6 P 3 jS‘ 3 . S-au obţinut substituţii cu 
azida de sodiu (Iî 3 ),P 3 lî 3 cu hidraziua (H 2 N —NH) 6 P 3 N 3 , cu sulfocianura 
de potaiu (SCN) 6 P 3 JM 3 etc. Hexabromura de trifosfornitril a fost obţinută 
prin reacţii asemănătoare (H. Grim m e—1926) : 


PBr 5 + NH,Br = Br,PK + 4HBr 

Hexafluorura de trifosfornitril F 6 P 3 N 3 a fost obţinută de M. Walter 
(1939) prin fluorurarea cu difluorură de plumb a clorurii, iar P. Seci 
şi J. Langer (1956—1958) au substituit clorul cu fluor lucrind cu 
fluorsulfinatul de potasiu în nitrobenzen : 

CljPN + 2KSO s F = F S PN + 2KC1 + 2SOj 

Determinarea masei moleculare pledează pentru trimer. Se cunosc eloro- 
fluoruri, clorobromuri de fosfornitril. Se cunoasc o serie de derivaţi 
organici trifosfornitrilici : (C„H 6 ) 3 P 3 N 3 , (CHaJuPjNţ, in care se înlocuieşte 
clorul total sau parţial. 

Octaclorura de tetrafosfornitril CyE^Nj. Această combinaţie obţinută 
prima dată de iî. H. Stokes (1895) se prezintă sub formă de cris¬ 
tale tetragonale incolore. Se topeşte la 123,o°C şi fierbe la 328,5°C. Se 
dizolvă în dizolvanţi organici. Structura ei este ciclică, neplană, pe cînd 
spectrul de vibraţie este compatibil şi cu un ciclu plan. Octaclorura 
de tetrafosfornitril se polimerizeză ca şi trimerul, rezultind un cauciuc 
fosfornitrilic. Prin fierbere într-o soluţie eterică de apă suferă o hidro- 
liză formîndu-se acidul tetrametafosfinic . 

<C1 2 PN) 4 + 8H 2 0 = (HOOPNH), + 8HC1 

Hidroliza cloramidelor de fosfornitril duce la formarea unor săruri de 
amoniu (A. M. Fiquelraont—1939) : 


P 4 N 4 C1 8 (NH 2 ) 2 + 8H 2 0 = P 4 N 4 0,H,(NH 4 ), + 6HC1 

Octaclorura de tetrafosfornitril suferă o amonoliză. Amoniacul gazos 
uscat reacţionează cu C! 8 P 4 îf 4 dizolvată în eter rezultînd produşi interme¬ 
diari şi final (K'H 2 ) 8 P 4 N 1 . 
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H. B o d e (1943) a obţinut octabromura de tetrafosfornitril prin 
reacţia între pentabromură de fosfor şi bromură de amoniu. Trimerul 
care se formează concomitent se separă prin distilare în vid : 

, PBr s + NH 4 Br = Br 2 PN + 4HBr 

Se prezintă sub forma unor cristale tetragonale, incolore. Folosind metoda 
de fluorurare cu fluorosulfinat de potasiu F. S e e 1 şi J. Langer 
(1956—1958) au preparat octafluorura de tetrafosfornitril. Se cunosc de 
asemenea halogenuri mixte. Halogenii din halogenurile de tetrafosforni- 
tril pot fi înlocuiţi total sau parţial cu radicali organici. S-a reuşit să se 
izoleze şi alţi polimeri de fosfornitril: (C1 2 P1 n) 5 , (C1 2 P^) 6 , (ClgPN'Jy (N. H. 
S t o k e s—1898). Se menţionează doar că în ultima vreme s-a părăsit 
ideea explicării stabilităţii compuşilor fosfornitrilici prin legături ti (D. P. 
Craig şi N. L. P a d d o c k—1958). Astăzi această stabilitate se 
explică prin legături a de trei centre (M. J. S. Dewar, E. A. 0. 
L u c k e n şi M. A. Whitehea d—1960). Prin analiză Fourier s-a 
pus în evidenţă o formă scaun care sprijină legăturile a de trei centre 
(F. Pompa, A. R i p a m o n t i—1959). 

Cicluri alt er n ante cu sulf şi azot. Această categorie 
de combinaţii este foarte bine studiată. Au fost descrise la sulf. 

Heterocicluri. în această categorie nu mai este vorba de o repetare 
alternantă a succesiunii atomilor din moleculă. Din această categorie 
există un număr mai mic de compuşi. Astfel se cunoaşte lieptasulfimida 
S 7 NH, hexasulfdiimida S 6 (NH) 2 , tetrasulfdiimida (RN) 2 S 4 , ciclotetratiodi- 
imida S(NH) 2 S 3 şi o serie de derivaţi ai acestora. S-au preparat şi compuşi 
heterociclici cu sulf, azot şi oxigen şi unii derivaţi ai acestora (M. Goeh- 
ring şi colab.—1953—1956) : 

\\ T 

II II li 

S\ /S ,S = O /S0 2 

\ 0 / x O X 'O' 

Trisulfodinitroxidul Trisulfodinitrodioxidul TriBalfodinitropentaoxidul 

Tetrazine anorganice. Pornind de la hidrazină sau hidrazină substi¬ 
tuită şi R 2 SiCl 2 , U. Wannagat şi H. Niederpriim (1958) au 
obţinut compuşii din clasa tetrazinelor anorganice cu siliciu. Tetrazine 
anorganice cu fosfor au fost obţinute deW. Autenrieth şi colab. 
(1925) : 

R. ,NH— NH, .R R. .NH- NH, ,.0 

\ 05/ \ o;/ • \p / \p r * 
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Se cunosc chiar compuşi cu azot cu o structură bidimensională. Astfel în 
azotura de bor şi probabil în cele de arsen şi fosfor, există structuri în 
straturi asemănătoare grafitului. în fosfam E. S t e g e r (1957) a dovedit 
prin spectroscopie in infraroşu că există o structură în straturi. 
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Succinta trecere în revistă de mai sus arată că se dezvoltă o latură nouă a 
chimiei anorganice, care prin metodele de lucru şi structura compuşilor 
aminteşte de capitolele asemănătoare ale chimiei organice. 


FOSFORUL 

Simbol P ; Z = 15 ; -Masă atomică : 30,974 

Fosforul a fost descoperit accidental de H e n n i g Brand, alchi¬ 
mist din Hamburg, în anul 1609, care căuta să extragă piatra filozofală 
din urină. Distilînd urină intr-o retortă şi calcinînd reziduul în absenţa 
-aerului, cu nisip, el obţinea un produs alb care lumina la întuneric şi pe care 
l-a numit „foc rece”. Procedeul secret, a fost redescoperit dej. Kunckel 
iu Germania şi B. Boyle in Anglia. I. G. Gahn (1770) şi K. W. 
S c h e e 1 e (1777) au recunoscut prezenţa nemetalului în oasele animale¬ 
lor. K. W. Scheele a instituit o metodă de obţinere, care a fost 
perfecţionată de L. X. V a u q u e 1 i n şi A. F r. Foureroy. 
A fost numit fosfor (purtător de lumină). A. L. Lavoisier l-a consi¬ 
derat pentru prima dată ca element. 

Stare naturală. Fosforul nu există liber în natură din cauza afinităţii 
sale pentru oxigen. Există însă un mare număr de fosfaţi. Fosforitul, 
considerat înainte ca un difosfat tricalcic, Ca 3 (P0 4 ) 2 , este un amestec de 
hidroxil-apatită 3Ca 3 (P0 4 ) 2 -Ca(0H) 2 şi carbonato-apatită 3Ca 3 (P0 4 ) 2 - 
■ Ca(HC0 3 )0H. Are o culoare cenuşie, gălbuie sau unori neagră care indică 
prezenţa substanţelor bituminoase. 

Cel mai important mineral este apatita 3Ca 3 (P0 4 ) 2 -Ca(F,Cl) 2 . în 
reţeaua cristalină CI - , Br - , OH - sau l/2CO§~ substituie fluorul. Arsenul 
şi vanadiul substituie fosforul. După cum predomină fluorul sau clorul, 
compusul se numeşte cloroapatită sau fluoroapatită. Wagnerita Mg 3 (P0 4 ) 2 - 
•MgF 2 şi struvita XH 4 MgP0 4 • 6H z O sînt fosfaţi de magneziu. Fosfaţii 
şi fluorofosfaţii de aluminiu cei mai importanţi sînt : wawellita 4A1P0 4 ■ 
-2A1(0H) 3 -9H 2 0 şi amblygonita LiAlPO„F. Fosfaţii de fier sînt vivianita 
Fe 3 (P0 4 ) 2 -8H 2 0 şi dufrenita sau kraurita Fe 2 (OH) 3 P0 4 . Monazita (La,Ce) 
P0 4 , şi xenotima YPQ 4 sînt fosfaţi ai păminturilor rare. Există şi fosfaţi 
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uraniferi ca : ehalkulita sau tureoaza CuAl e (P0 4 ) 4 (0H) S -5H 2 0 şi torbeo- 
nita Cu(U0 2 ) 2 (P0 4 ) a -12H 2 0. Pyromorphitul 3Pb 3 (P0 4 ) 2 -PbCl 2 este 
un fosfat de plumb. Acesta este izomorf cu apatita, mimetezita 
3Pb 3 (As 0 4 ) 2 • PbCl 2 şi 3Pb 3 (V0 4 ) 2 -PbCl 2 . 

Există un mare număr de zăcăminte fosfatice calearoase în Suedia, 
Norvegia, Austria, Ungaria, Belgia, Franţa, Spania, U.B.S.S., S.U.A., 
Peru, Algeria, Tunisia, Maroc şi Oceania. Fosfaţii din Africa de Nord 
conţin cîteva grame de uraniu la tonă. 

Fosfaţii naturali se clasifică în trei categorii: fosforiţi adică fosfaţi im¬ 
puri de origină minerală, de compoziţie apropiată de a apatitei, guanoul, care 
provine dîn putrefacţiile dejecţiilor şi a cadavrelor păsărilor marine care 
conţin fosfat de calciu, de magneziu şi acid oxalic şi eaprolitele, de origine 
animală provenite din excrementele unor reptile. Depozitele mari de 
guano de pe insulele oceanului Pacific în faţa coastelor Perului conţin 
20—30% fosfat de calciu asimilabil şi 10—15% azot sub formă de urat 
şi oxalat de amoniu. Aceste depozite de guano se transformă cu timpul 
în fosforit. 

Nu există pămînt arabil care să conţină acid fosforie. Eecoltele succe¬ 
sive sărăcesc solul. Din plante, fosforul trece la animale şi la om. Acidul 
fosforie există în roci în cantitate mică. 

Minereurile de fier, din nordul Suediei conţin fosfaţi. In cuptoarele 
înalte fosforul pus în libertate modifică proprietăţile produselor. Procedeul 
Thomas elimină fosforul sub forma zgurei care este folosită în agricultură. 
Compoziţia fainei Tbomas este Ca 4 P 2 0 9 care se poate scrie ca fosfat bazic 
de calciu Ca 3 (P0 4 ) 2 -CaO. 

Unii cărbuni, petrolul, apa de mare, grindina pot conţine fosfor. 
Părul, ghiareîe, dinţii şi în special oasele vertebratelor conţin fosfor sub 
formă de carbonato-’apatită şi hidroxilapatită. în urină şi sînge se găseşte 
ca fosfaţi sau ca materii organice (lipidice, nudeoproteice etc.). Urina 
conţine fosfat 2—3 g/l, eu excepţia cazurilor patologice. Nueleina, lecitina 
din creier, ficat, conţin mult fosfor. 

Obţinere. Fosforul se obţine numai industrial din oasele animalelor 
sau din fosfaţii minerali. Oasele conţin25—30% oseină, 52—68% Ca 3 (P0 4 ) 2 , 
0—2% Mg 3 (P0 4 ) 2 , 2—10% CaC0 3 şi alte săruri pînă la 2%. 

Procedeul K. W. Scheele sau al lui J. Pelletier. Prin procedeul chimiş- 
tilor francezi se distruge oseina arzînd oasele la roşu viu. Cenuşa este 
culeasă şi pulverizată. Ea conţine circa 40% P 2 0- şi alţi oxizi de Ca, Fe, 
Al etc. Cenuşa ameseeată cu apă caldă se tratează cu acid sulfuric în canti¬ 
tate calculată şi se filtrează sulfatul de calciu : 

Ca s (P0 4 ) 2 + 2H 2 S0 4 = 2CaSO„ + CaH 4 (P0 4 ) 2 

Lichidul evaporat la consistenţă siropoasă este amestecat cu cărbune şi 
calcinat moderat pentru a ’ transforma difosfatul tetrahidrocalcic 
în dimetafosfat de calciu : 

CaH 4 (PO,) 2 = Ca(PO,) 2 + 2H 2 0 
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care este redus la roşu. Distilarea fosforului începe la 750°C şi se termină 
la 1200°C : 


3Ca(P0 3 ) 2 + IOC = P 4 + Ca 3 (P0 4 ) 2 + 10CO 
2Ca(P0 3 ) 2 + 5C. = P, + Ca 2 P 2 0- + 5CO 
Vaporii se condensează în apă. 

Procedeul Coignet (1900). Oasele degresate se tratează cu acid clorhi- 
dric diluat. Oseina nu este atacată. Fosfatul trece in sare monocalcică 
;şi se precipită cu hidroxid de calciu (II) ca difosfat de dihidrogen şi dicalciu 
Ca 2 tI 2 (P0 4 ) 2 : 


Ca 3 (P0 4 ) 2 + 4IIC1 = 2CaCl 2 + CaH 4 (P0 4 ) 2 


CaH 4 (P0 4 ) 2 + Ca(OH) 2 = CaoH 2 (P0 4 ) 2 + 2H 2 0 


Fosfatul dicalcic se tratează cu acid sulfuric forinindu-se sulfat de calciu 
insolubil, care se filtrează, şi acid fosforic care se concentrează la 60°Be, 
«se amestecă cu cărbune de lemn şi se încălzeşte uşor. Acidul fosforic se 
transformă în acid metafosforic şi apoi printr-o nouă ridicare a temperaturii 
acesta se reduce la fosfor : 


Ca 2 H 2 (P0 4 ) 2 + 2H 2 S0 4 = 2CaS0 4 + 2H 3 P0 4 


H 3 P0 4 = HPOg + HjO 
4HP0 3 + 12C = P 4 + 2H 2 + 12CO 

Întrucît acidul clorhidric alterează oseina, aceasta se poate extrage în 
majoritate cu apă, sub presiune. Reziduul se tratează apoi prin prima 
metodă. 

Procedeul Fr. Wohler (1829). Principiul constă în încălzire în cuptor 
•electric a unui amestec de fosfat, dioxid de siliciu (30%) şi cărbune(10%). 
Dioxidul de siliciu deplasează acidul fosforic care este redus de cărbune 
la 1300—1450°C. Numai in prezenţa cărbunelui, reducerea are loc la 1500°C. 

2Ca 3 (P0 4 ) 2 + 6Si0 2 = 6CaSiO s + 2P 2 0 5 Ml = 2 • 132 kcal 

2P 2 0 5 + 10C = 10CO + P 4 A// = 2 • 233 kcal 

Difosfatul de tricalciu poate fi redus direct prin încălzire uşoară de cărbune 
lla P 2 Ca 3 , care cu apa furnizează fosfină sau la 1500°C direct la fosfor (H. 
M o i s s a n—1899) : 


Ca 3 (P0 4 ) 2 + 14C = 2P -f 8CO + 3CaC, 

'Cuptorul de reducere (fig. 203) conţine un anod format din cocs şi smoală 
:şi un catod format din cărbune, suspendat în încărcătura cuptorului la 
fundul căruia se adună zgura. Cuptorul este construit din oţel şi căptuşit 
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cu cărămizi refractare. Fosforul şi oxidul (le carbon rezultaţi în reacţia de,'mai' 
sus trec prin camere de praf. Fosforul se condensează în apa din vasul de 
congelare depunîndu-se ca fosfor topit la fund. Cuptorul este acoperit 
cu un capac de oţel. Eăcirea vaporilor trebuie să se facă brusc pentru a. 
evita oxidarea cu ajutorul oxidului de carbon : 

5CO + 1/2 P 4 = P 2 0- + 5C A H = -233 kcal 



Întrucît o parte din vaporii de fosfor nu se condensează, amestecul de- 
vapori de fosfor şi oxid de carbon, se trece printr-o baterie de turnuri 
verticale unite la părţile superioare şi inferioare prin tuburi colectoare 
înclinate, în care se adună fosforul topit fcla 
50°C. Pe la partea superioară se elimină oxidul 
de carbon care este ars. Ultimele urme de fosfor 
se reţin într-o soluţie de sulfat de cupru care 
curge într-un turn în contracurent cu gazele. 
Arzînd oxidul de carbon se recuperează o parte 
din căldură. 

Zgura a fost folosită ca neutralizant sau 
corectiv al terenurilor agricole sau ca aglome- 
rant, singură sau amestecată cu ciment. Un 
cuptor care utilizează metoda F. Wohler este 
dat în fig. 204. Folosind în locul silicei o parte 
de alumină se obţine un silicat alumino-calcic 
direct utilizabil ca ciment. Prezenţa fierului în 
minerale dăunează deoarece se formează fos- 



fură de fier care produce pierderi de curent şi corodează vasul. în vasul 
de congelare se depune fosfor topit galben şi deasupra un nămol de fosfor 
care conţine circa 10% fosfor şi din care se poate recupera fosforul. 
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Prin reducerea fosfaţilor metalelor alcalino-pămîntoase numai cu 
«cărbune se formează fosfură (L. H a c k s p i 11 şi A. B o y e r—1950) : 

Ca 3 (P0 4 ) 2 + 8C = Ca 3 P 2 + 8CO 

Hidrogenul reduce uşor fosfaţii metalelor care nu se combină cu fosforul 
la o temperatură joasă (P. J o 1 i b o i s). Fosforul alb se mai poate obţine 
şi pe baza reacţiei : 

GNaPOj 10Al + 3SiO« = 6P 5A1.,0 3 + 3Na 8 Si0 3 

Purificarea fosforul u i. Procedeul F. Wohler furnizează 
fosforul cel mai pur. Fosforul brut conţine fosfor roşu, carbon, compuşi ai 
siiiciului şi arsenului din acidul sulfuric. 

Fosforul se purifică întîi prin metode fizice, adică se filtează în stare 
topită pe negru animal şi apoi prin piele de căprioară la o anumită presiune. 
Apoi se distilă cu vapori de apă în atmosferă de oxid de carbon sau vid. 

Prin metode chimice se poate trata cu un amestec sulfocromic sau 
•cu kipobromit de sodiu care nu atacă decît fosforul sticlos şi dizolvă arsenul. 
O purificare înaintată nu se face decît pentru cercetări ştiinţifice. Fosforul 
alb se toarnă în forme cilindrice care se introduc în cutii de oţel, albe, 
inchise ermetic şi umplute cu apă. Dacă cutiile cu fosfor se răcesc puternic 
se adaugă puţin alcool pentru a scădea temperatura de congelare a apei. 

Fosforul roşu. Fosforul alb se transformă în fosfor roşu sub acţiunea 
căldurii, luminii, radiaţiilor radiului şi a efluviilor electrice. Iodul cata¬ 
lizează transformarea fosforului alb dizolvat în disulfură de carbon sau 
tribromură de fosfor, în fosfor roşu. Selenul, sulful şi halogenurile de fosfor 
sînt catalizatori ai transformării fosforului alb dizolvat în difenilamină, 
în fosfor roşu. Cantităţi mici de iod (lg la 400 g P) formează triiodură de 
fosfor, în care fosforul alb se dizolvă trecînd repede în fosfor roşu cu dega¬ 
jare de căldură. Reacţia : 

P aI6 ->P r4JU Atf = 4,22 kcal 

este greu de condus, deoarece trebuie evi¬ 
tată încălzirea masei la 280°C, tempera¬ 
tura de fierbere a fosforului, cînd acesta se 
volatilizeză. 

Procedeul A. V. Schrdtter (1848). Se lu¬ 
crează în autoclave de oţel la 1,5—2,5 atm 
(fig. 205). Se încălzeşte fosforul alb încet 
la 200°C. Apoi se ridică temperatura la Fig. 205 

260°C unde se menţine circa 12 zile. în 

ultimele ore se poate ridica temperatura la 270°C şi chiar 280°C. Toată 
operaţia dureză două săptămîni. Masa obţinută se pulverizează sub apă 
şi se tratează cu o soluţie diluată de hidroxid de sodiu care dizolvă fosfo¬ 
rul alb netransformat. Produsul uscat, centrifugat, spălat şi uscat în vid 
ise împachetează în cutii de lemn sau de tablă. 
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Fosforul roşu a fost obţinut de W. H i 11 o r f, încălzind fosforul 
alb dizolvat în plumb topit într-un tub închis 8—10 ore. După răcirea 
topiturii şi atacarea plumbului cu acid azotic se separă cristalele monoclini- 
ce. S-a obţinut şi condensînd vaporii de fosfor pe un perete rece la o tem¬ 
peratură convenabilă (W. L. Roth, T. W. de W i 11 şi A. J. 
Smit h—1948). 

Fosforul negru. încălzind fosforul obişnuit ia 200°C şi sub o presiune 
la 12 000 kgf/cm 2 sau la 25°C şi sub 35 000 kgf/cm 2 P. W. B r i d g m a n n 
(1914—1917) a obţinut o varietate neagră de fosfor (W. I p a t i e f f şi 
W. X i c o 1 a e f f—1928). 

Fosfor coloidal. Mojarînd fosfor roşu în apă şi decantind, se obţine 
fosfor coloidal care coagulează cu un electrolit. Se mai obţine o soluţie 
coloidală iluminînd cu lumină ultravioletă o soluţie de fosfor alb şi disul- 
f ora de carbon. Iau naştere particule fine de fosfor roşu. 

Proprietăţi fizice. Pe baza interpretării mecanic-cuantice a datelor 
spectroscopice, atomul neutru de fosfor are următoarea configuraţie 
electronică : Îs 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 3 . în stare solidă fosforul este incolor şi 
transparent, flexibil şi moale. Sub influenţa luminii se transformă într-o 
masă albă şi opacă. Prin sublimare din soluţii de disulfură de carbon fosfo¬ 
rul alb se depune in stare cristalină. Se obţin fie octaedri regulaţi, fie 
dodeeaedri romboidali foarte refringenţi (nf = 1,8244). Unele proprie¬ 
tăţi sînt prezentate în tabelul 95. Determinări de densitate de vapori, 
crioseopice şi ebulioscopice confirmă formula P 4 . 


Tabelul 95. Proprietăţile formelor alotrope ale fosforului 


Proprietăţile 

Alb 3 

Alb x 

Violet (roşu) ! 

Negru 

Densitatea 

1,8 

1,85 


2 ? 

Punctul de topire, °C 


44,1 

590 

_ 

Reactivitatea 

! Reactiv 

Foarte 
i reactiv 

1 Puţin 
reactiv 

Foarte puţin 
reactiv 

Conductibilitatea 

Solubilitatea în dizolvanţi orga- 

! Nu 

i Nu 

Nu 

Asemănător 

grafitului 

nici 

- 

Mare 

Insolubil 

Insolubil 

Forma cristalină 

! Hexagonal 

| Cubic 

— 

Asemănător 

grafitului 


Spectrele de raze X, de fluorescenţă, de absorbţie şi de difracţie de- 
electroni indică pentru molecula P 4 o structură de tetraedru regulat (fig. 
200). S-a sugerat o hibridizare spd care să explice stabilitatea relativă 
a moleculelor P 4 (L. Paulingşi M. Simonett a—1952). Energia 
de deformare a legăturii este de 22,8 kcal/mol pentru un unghi de 00 c ’ 
în molecula P 4 . Unghiul mic indică o puternică constrîngere în moleculă» 
compatibilă cu reactivitatea sa. 






FOSFORUL 


733- 


Fosforul este aproape insolubil în apă şi alcool, puţin solubil în gli¬ 
cerina, acid acetic, mai solubil în eter, clorură de sulf, triclorură de fosfor, 
tribromură de fosfor şi foarte solubil în disulfură de carbon. 

încălzind fosforul alb la diferite temperaturi, P. W. Bridgmann 
(1914) a arătat că prezintă un punct de transformare. Cu raze X s-a confir¬ 
mat faptul că la temperatura 
obişnuită el cristalizează în 
sistemul cubic, iar mai jos în 
cel hexagonal. 

Fosforul alb se topeşte 
intre 44 şi 44,2°C. Densitatea 
lichidului este 1,745 la 44°C şi 
1,485 la temperatura de 
fierbere. Temperatura de fier¬ 
bere este 280,5°C. 

în fosforul alb topit, mo¬ 
lecula are tot o structură 
tetraedrică. Chiar la tempe¬ 
ratura camerei, presiunea de vapori este mare, motiv pentru care poate 
fi uşor distilat la 100 C C cu vapori de apă. 

Presiunea de vapori corespunde formulei P 4 . La 800 C C începe scindarea 
în molecule P 2 . La 1200°C, 50% din moleculele P 4 sint disociate în P 2 . 
Peste 2000°C, moleculele P 2 trec în atomi (tabelul 96). 

S-au izolat şase izotopi radioactivi ai fosforului f|P (0,28s), ?|P (4,5s), 
IIP (2,5 min), toţi (3 + radioactivi şi ifP (14,5 zile), îfP (24,8 zile) şi i|P 
(12,4 s) toţi p - radioactivi. Izotopul 32 este utilizat in cercetări analitice 
şi biologice. Se obţin din flS sau din fosfor roşu (J. M. Hollander, 
I. Perimau, Gr. T. Seabor g—1953). 

Fosforul roşu a putut fi topit sub presiune în tub închis la circa 600°C. 
El este foarte puţin volatil în raport cu cel alb. Vaporii emişi la 1000°C 
corespund moleculelor P 4 care se disociază ulterior. Fosforul roşu solid 
trebuie privit ca un polimer înalt. Structura sa cristalină este cea a fosfo¬ 
rului negru cu distanţe interatomice lotuşi mai mari. Schema alăturată 
arată că fiecare atom de fosfor este legat prin două legături de doi atomi 
din acelaşi strat şi prin a treia de atomi din straturi vecine. 

I I 

-p-p-p-p- 
l l 

-p-p-p-p- 
l I 

-p-p-p-p- 
I I 

între straturile duble paralele distanţa este 3,24 A (Forţe J. O. van der 
Waals). Densitatea cristalelor monoclinice este 2,35 iar duritatea sa este 
3,5 şi temperatura de aprindere 430—440 C C. 


Tabelul 96. Disocierea 
moleculelor P 2 

P 4 «±2Po AU = - 53,6 kcal 
P 2 î±2P"A H = - 115,5 kcal 


Disociere. 


I 

1000 î 4,8 -IO- 6 

2000 j 0,14 

3000 7,83 

Pig. 206 
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Fosforul negru ca şi fosforul roşu este insolubil în dizolvanţii fosfo¬ 
rului alb. Densitatea sa este 2,69. Conduce curentul electric. Se aprinde 
la 490°C. Ca şi fosforul roşu prezintă o structură asemănătoare grafitului. 
Structura determinată cu raze X indică o reprezentare în straturi. In 
interiorul straturilor, legăturile sînt covalente iar între straturi există 
legături prin forţe van der Waals : 

—p—p-p—p— 
l i I I 
-p-p-p-p- 
t 3,68 Â 
-P-P-P-P- 
I I I I 

_P_P_P_P_ 

Studiind căldura de reacţie a fosforului cu bromul în disulfură de 
carbon se constată călduri de reacţie pe atom de fosfor egale cu 36,6 kcal 
pentru fosforul negru, 42,2 kcal pentru cel roşu şi 59,5 kcal pentru cel 
alb ; deci fosforul negru este cel mai stabil. 

Culoarea se intensifică de la alb la galben, roşu, violet la negru. Pe 
măsură ce se intensifică culoarea scade reactivitatea, solubilitatea, creşte 
greutatea specifică, duritatea şi stabilitatea. 

Alotr op i a fosforului. A. V. Schrotter (1848—1850) 
a studiat transformarea fosforului alb în roşu în tub închis sub acţiunea 
luminii şi căldurii şi a fosforului roşu în fosfor alb la o temperatură mai 
înaltă. 

W. Hittorf şi G. Lemoine (1867-1872) au căutat să 
studieze starea echilibrului fosfor alb—fosfor roşu în funcţie de temperatură 
şi proporţia componenţilor, făcînd analiza compuşilor după încălzire la 
o anumită temperatură şi răcire bruscă. 

L -. J - Troost şi P. G. H a u t e f e u i 11 e (1876) au conchis 
ca presiunea de vapori a fosforului alb este mai mare decît a celui roşu ia 
temperaturile cercetate, deci fosforul alb este în afara echilibrului. Aceasta 
este indicat şi de faptul că fosforul alb se dizolvă pe cînd cel roşu nu ,se 
dizolvă în disulfură de carbon. Se înţelege astfel transformarea fosforului 
alb în roşu prin ridicarea temperaturii şi cu ajutorul catalizatorilor. 

Totodată s-a verificat că există mai multe feluri de fosfor roşu. Den¬ 
sităţile lui difereau după temperaturile de preparare ca şi căldurile de 
combustie, p. J o 1 i b o i s (1909—1910) a aplicat metoda flotaţiei 
la determinarea densităţii fosforului roşu şi a ajuns la concluzia că fos¬ 
forul roşu este de două feluri, o formă obişnuită cu densitatea 2,18 şi alta 
cu densitatea 2,35. Se admite astăzi existenţa fosforului alb, roşu, violet 
şi negru. 

Fosfoul alb. Această varietate se obţine prin condensarea vaporilor 
la temperatură obişnuită. Se cunoaşte o formă a cubică, solubilă în disul¬ 
fură de carbon, benzen etc. Forma Ş de fosfor alb cristalizează în sistemul 
hexagonal şi este solubilă în disulfură de carbon. Răcind forma a sub 
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—-76,9°C aceasta se transformă în {3. Transformarea este enantiotropă. 
Ambele varietăţi au aceleaşi proprietăţi chimice. 

Fosforul roşu. Se obţine din fosforul alb sub influenţa l um inii sau 
temperaturii (250°C). Este roşu-cărămiziu. Cristalizează in cristale mici 
romboedrice (altă dată considerat amorf). Transformarea : 

P a »P regn Aii = -4 kcal 

continuă piuă la 550°C. Densitatea creşte peste 2,1 şi culoarea se închide. 
Fosforul alb este metastabil. Pornind de la fosfor roşu nu se obţine fosfor 
alb decît trecînd prin faza de vapori. Există aici o relaţie de monotropie. 
Fosforul roşu este mai puţin solubil în dizolvanţi şi mai puţin volatil. 
Se dizolvă puţin în ulei de terebentină şi disulfură de carbon. Fosforul 
roşu nu se topeşte ci sublimă la orice temperatură peste 280°C. Pentru a-1 
vi a trebuie încălzit la circa 600°C şi circa 50 atm, cînd se obţine un 
lichid incolor. Variaţia culorii şi a densităţii fosforului roşu cu tempe¬ 
ratura s-a interpretat prin mărimea cristalelor sau prin existenţa a două 
forme de fosfor roşu. 

Fosforul violet sau metalic a al lui W. Hittorf. W . H i 11 o r f (1805) 
l-a obţinut încălzind fosforul roşu la 530°C şi ţinînd partea superioară 
a tubului la 444°C sau dizolvînd fosforul în plumb topit şi lăsîndu-1 să 
cristalizeze. Se dizolvă apoi metalul în acid azotic sau se separă prin elec¬ 
troliză. Cristalizează în sistemul romboedric. Are densitatea 2,32. Con¬ 
stituie partea principală a fosforului roşu. Este izotip cu arsenul, antimo- 
niul şi bismutul, motiv pentru care se numeşte metalic. 



Fig. 207 


Fosforul negru sau fosforul metalic (3. A fost semnalat de P. W. Brid- 
g m a n n (1914). Se formează la 200°C sub o presiune de 12 000 atm din 
fosfor alb. Se topeşte în tub închis la 580 C C. La temperatura de 560°C 
se transformă în fosfor roşu. După H. Krebs, H. Weitz şi 
K . H . W o r m s (1955) se obţine fosfor negru din fosfor alb la 220—370°C 
în prezenţa mercurului la presiune ordinară, amorsînd reacţia cu germeni 
de fosfor negru. S-ar părea deci că fosforul negru este forma stabilă pînă 
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la 560°C. Fosforul negru are densitatea 2,69. El are structura din fig. 
207, a şi b. 

Astăzi se acceptă teoria alotropiei dinamice propusă de E . Cohen 
şi J . J r . O 1 i e (1909—1910) şi dezvoltată de A . Smits ( 1910 — 
1913), concretizată în fig. 208. Diagrama arată că fosforul solid este com- 



Fig. 208 


pus din două sau mai multe specii de molecule formînd un amestec omogen. 
Oel alb conţine o proporţie mai mare de molecule incolore, cel violet din 
cele colorate. Fosforul roşu din comerţ ar consta dintr-o soluţie solidă 
in care echilibrul intern nu s-ar fi stabilit. 

Chiar principiul alotropiei dinamice a fost pus în discuţie (G . T am¬ 
in a n n — 1913 şi A . S m i t s — 1929). Celelalte forme ale fosforului 
se găsesc în stare de monotropie faţă de fosforul roşu (violet). W . I pă¬ 
ţi e f f , A . W . F r o s t şi W . X i k o 1 a e f f (1931) admit că 
există fosfor alb (2 varietăţi), fosfor negru (după I a c o b — 1937 amorf 
şi cristalin), fosfor purpuriu ( W . Ipatieff) şi varietăţii violete, 
rubinii, roşii etc. (obţinute încălzind fosfor alb). 

S-a admis că la orice temperatură în fosforul alb există şi roşu, în 
care se transformă cel alb pe măsura creşterii temperaturii. Fosforul 
roşu pare a fi un amestec compus din particule foarte mici rubinii care au 
adsorbit altele şi mai mici. Existenţa a două forme de fosfor alb ca şi de 
fosfor negru pare exact stabilită. Natura fosforului roşu este încă în dis¬ 
cuţie. 

Proprietăţi chimice. Spre deosebire de azot, fosforul prezintă o mare 
reactivitate. El formează şi compuşi pentacovalenţi. Prin stabilitatea 
oxizilor şi forma oxiacizilor se deosebeşte de azot. îşi exercită exclusiv 
funcţiunea nemetalică. Reacţia fosforului cu metalele şi nemetalele con- 
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duce la patru tipuri de compuşi: 1. Fosfine volatile. Acestea sînt compuşi 
de tip molecular. 2. Fosfine ionice. Acest tip de fosfine se formează cu 
metalele alcaline, alcalino-pămîntoase şi lantanidele. Ele liidrolizează cu 
apa. 3. Fosfine covalente. 4. Fosfine de tip metalic. Acestea prezintă 
duritate, luciu metalic, insolubilitate în apă, conductibilitate electrică, 
feromagnetism (S. Rundqvist — 1963). 

Fosforul alb reacţionează aproape cu toate nemetalele. Reacţionează 
cu hidrogenul sub presiune sau sub influenţa descărcărilor electrice. 
Cu fluorul, clorul şi bromul reacţionează cu aprindere sau explozie iar 
cu iodul mai lent: 

P 4 + 6C1 2 = 4PC1 3 
P 4 + 10C1 2 = 4PCI 5 

Deoarece se oxidează foarte uşor, fosforul se taie sub apă. Fosforul arde 
Ln oxigen lent sau aprinzîndu-se la circa 45°C. în exces de oxigen se formează 
pentaoxid de difosfor : 

2P + 5/20, = P 2 0 8 AH = -2*183 kcal 

Cu o cantitate mai mică de oxigen formează anhidridă fosforoasă. 
Fosforul alb se combină lent cu sulful la temperatura ordinară, 
violent la cald şi exploziv la temperatură mai înaltă : 

p 4 + 6S = 2P 2 S 3 
p 4 + 10S = 2P 2 S 5 

Cu selenul la cald se combină cu incandescenţă. în condiţii speciale se 
combină chiar cu azotul şi cu heliul. De asemenea se combină cu arsenul 
şi cu borul (PB, P 3 B 4 ). 

Fosforul alb se combină cu majoritatea metalelor : 

P 4 + GMg = 2Mg 3 P 2 
P 4 + 6Ca = 2Ca 3 P 2 

încălzit pe o placă de platină o străpunge din cauza formării unor fosfuri 
fuzibile. Aurul şi argintul absorb vaporii de fosfor sub punctul lor de topire 
şi îi cedează la răcire producînd fenomenul roşaj la solidificare. O baghetă 
de fosfor alb introdusă într-o soluţie de sulfat de cupru (II) se acoperă 
rapid cu un strat roşu de cupru metalic : 

2P + 5CuS 0 4 + 8H 2 0 = 2H 3 P0 4 + 5H 2 S0 4 + 5Cu 
Fosforul reduce o soluţie de azotat de argint: 

P +;5AgN0 3 + 4F 2 0 = H 3 P0 4 +;5Ag + 5HN0 3 

Cu acidul clorhidric la 200°C formează, în tub uscat, hidrogenul fosforat, 
iar cu acizii bromhidric şi iodhidric, săruri de fosfoniu : 

5P + 8HI = 2PH 4 I + 3PI S 


47 _ Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Fosforul în prezenţa apei formează cu acidul iodhidric, acid fosforos : 
2P + HI + 3H 2 0 = PH 4 I + H 3 PO 3 

Apa este descompusă de la 250°C în sus cu formare de acid fosforic şi 
hidrogen ( A . V . Schrotter). Reacţia s-a prelucrat industrial 
utilizînd catalizatori (G.F. Liljenroth — 1945): 

p + 4H 2 0 = h 3 po 4 + 5/2H a 

Aceasta evidenţiază caracterul reducător al fosforului. Mono şi dioxidul 
de carbon sînt reduşi la roşu cu punerea în libertate a carbonului şi dega¬ 
jare de căldură. Fosforul alb, dizolvat în amoniac lichid reacţionează cu 
metalele alcaline formînd fosfuri. Cu hidrurile de calciu (500°C), rubidiu, 
cesiu fosforul alb formează fosfuri. 

Dată fiind afinitatea sa pentru oxigen fosforul se comportă ca un 
reducător. In acest sens el reduce la cald acidul sulfuric la hidrogen sul¬ 
furat : 


8 P + 5H 2 S0 4 + 12H 2 0 = 5H 2 S -f 8H 3 P0 4 

Acidul azotic oxidează fosforul cu atît mai violent cu cît este mai concen¬ 
trat : 


3P + 5HN0 3 + 2H z O = 3H 3 P0 4 -f 5NO 

Acidul fosforic este redus la 200°C cu formare de acid fosforos. Fosforul 
alb reacţionează cu hidroxidul de calciu (II) cu formare de fosfură şi fosfat 
la temperatură înaltă, iar cu hidroxizii alcalini hidrogen fosforat, fosf iţi, 
fosfaţi şi hipofosfiţi: 

4P + 3KOH + 3H 2 0 = PHj + 3KH 2 P0 2 

Fosforul reduce soluţia de sulfat de cupru şi soluţiile sărurilor metalelor 
preţioase. 

Fosforul luminează verzui, foarte slab în întuneric. Fenomenul a 
frapat pe H . B r a n d t şi a fost ulterior numit fosforescenţă. C . L . 
Berthollet (1795) a admis că este vorba de un proces de oxidare fiind 
contrazis deJ.J. Berzelius (1845). C.J. Joubert (1874) 
a arătat că fosforul nu luminează în vid sau în gaze fără oxigen, că feno¬ 
menul depinde de presiune şi este împiedicat de prezenţa unor gaze (Cl 2 , 
Br 2 , I 2 , H 2 S, S0 2 , NH 3 , PH 3 , CS 2 , CH 4 etc.). E . şi L . B 1 o c h (1903 — 
1905) au observat că in curent de aer la viteză slabă, zona luminiscentă 
este pe fosfor iar la viteză puternică se deplasează lăsînd un spaţiu liber 
între fosfor şi zonă. E. Jungfleisch (1905—1907) a demonstrat 
că fenomenul se datoreşte în principal oxidării produşilor inferiori de oxi¬ 
dare ai fosforului. Anhidrida fosforoasă pură nu este fosforescentă (C h r i s - 
tina M i 11 e r — 1925). Lord Hayleigh J . W. (1921—1924) 
a arătat că este necesară prezenţa umidităţii. Deci fenomenul depinde 
de temperatura şi presiunea oxigenului. Paralel apare ozon care se poate 
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pune in evidenţă cu iodură de potasiu. Aerul se ionizează în contact cu 
fosforul. 

Pentru a explica fosforescenţa s-a propus următorul mecanism care 
nu este singurul: 

P, + H.O = 2(PH) + (P.,0) 

(PH) + O, = (PO) + (OH) 

(PO) + (HO,) = P a O s 
(OH) + (P s O) = (PH) + (PO,) 

P,0, + O, = P,0 6 

Acţiunea inhibitorilor şi a promotorilor indică o reacţie în lanţ ( JS' . Se¬ 
in e n o v — .L927). 

C.J. Smithells a obţinut o flacără verde rece trecind un 
curent de dioxid de carbon anhidru peste fosforul alb bine uscat, ameste¬ 
cat cu vată de sticlă încălzit pe baia de apă. 

Proprietăţile chimice ale fosforului roşu sint cele ale fosforului 
alb însă mai atenuate. El se oxidează lent la rece in prezenţa umidităţii, 
fără a lumina în întuneric. Aprinderea sa are loc la peste 250°C. Căldura 
de combustie este mai mică. Cu acidul azotic reacţionează lent la cald 
formînd acid fosforic. Fosforul roşu reacţionează cu sulful mai puţin 
violent decit cel alb. Fosforul roşu se aprinde deasupra temperaturii de 400°C. 
.Reacţionează cu halogenii la o temperatură mult mai înaltă decît fosforui 
alb. Este indiferent faţă de hidroxizi şi nu precipită metalele nobile 
din soluţiile sărurilor lor. Se aprinde uşor în prezenţa unui oxidant energic, 
de exemplu prin mojararea unui amestec de fosfor roşu şi elorat de potasiu. 

Fosforul negru este mai puţin rezistent decît cel roşu din punct de 
vedere chimic. Cu oxigenul uscat nu reacţionează. Cu oxigenul umed 
poate fi aprins chiar cu un chibrit. 

Proprietăţi fiziologice. Fosforul alb este o otravă puternică. 
Circa 0,05 mg/m 3 aer reprezintă doza mortală a unui adult. Avind 
o afinitate mare pentru oxigen antrenează dispariţia acestuia din sînge. 
Ca antidot se recomandă oxid de magneziu sau esenţă de terebentină. 
Se recomandă ca antidot şi sulfatul de cupru (II) cu care formează fosfură 
de cupru inofensivă. Sulfatul de cupru (II) este totodată şi vomitiv. 

In caz de otrăvire fosforul se recunoaşte prin proba E. Mitscherlich. 
Se introduce într-un balon prevăzut cu un refrigerent, o probă din sub¬ 
stanţa sau conţinutul stomacal împreună cu apă şi acid sulfuric. Se distila. 
Fosforul volatilizîndu-se este antrenat de vaporii de apă, iar în punctul 
de condensare al acestora in refrigerent se observă un inel fosforescent 
care se datoreşte contactului vaporilor de fosfor cu aerul. Se pot decela 
astfel 0,00001 g P. 

Vaporii de fosfor se pot condensa intr-o soluţie de azotat de argint 
în care se formează precipitatul Ag -f- Ag 3 P. Fiind volatil produce intoxi¬ 
caţii lente. Varietăţile de fosfor roşu şi fosfor negru nu sînt toxice. 
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necunoaştere şi determinare. Fosforul alb jioate ii recunoscut prin 
miros. Foarte sensibilă este fosforescenţa sa. Se poate recunoaşte fosforul, 
analog arsenului, reducînd combinaţiile respective cu hidrogen şi apriu- 
zînd gazul care se degajă. Prezenţa fosforului se pune în evidenţă prin apa¬ 
riţia unei flăcări verzi şi a unui spectru caracteristic. în soluţie benzemeă 
fosforul reduce o soluţie amoniacală de azotat de argint. Se formează 
un precipitat sau o coloraţie brună. 

întrebuinţări. Pină la începutul secolului trecut focul se aprindea 
cu cremene şi amnar. în anul 1812 s-a folosit un amestec de zahăr cu 
clorat de potasiu peste care se adăuga acid sulfuric. Acidul doric aprindea 
zahărul (pasta de pe gămălia de aprins). în anul 1823, J . W. D o be¬ 
re i n e r a construit un aprinzător din zinc şi acid sulfuric. Hidrogenul 
care se dezvoltă se aprinde în prezenţa platinei. în deceniul al treilea al 
secolului trecut (1830) s-au fabricat chibriturile cu fosforul alb, azotat de 
sodiu, gumă arabică şi miniu. Acestea au fost interzise la înceţ)utul acestui 
secol din cauza toxicităţii. 

Astăzi se fabrică chibrituri suedeze (Jorkoping). Vîrful este format 
din trisulfură de diarsen, clorat de potasiu şi clei. Pasta conţine fosfor 
roşu, dioxid de mangan şi sticlă pisată. Pentru a transmite uşor flacăra, 
beţele se îmbibă cu parafină, iar ca să nu ardă după ce au fost stinse se 
îmbibă cu fosfat de sodiu. Prin frecare se ia puţin fosfor roşu, care cu clo- 
ratul de potasiu aprinde băţul. 

S-au preparat paste cu fosfor alb destinate distrugerii şoarecilor. 

Prin combustia fosforului se obţine acid fosforic pur care serveşte 
la solubilizarea fosfaţilor naturali, ia prepararea unor esteri organici. 

Prepararea unor derivaţi cloruraţi consumă mult fosfor. Aceştia 
servesc drept agenţi cloruranţi în reacţii organice, la prepararea unor 
derivaţi organofosforiei care sint insecticide, anticriptogamici, ca medi¬ 
camente, agenţi de flotaţie, antioxidanţi etc. Sulfurile fosforului servesc 
ca agenţi de sulfurare. 

Fosforul roşu serveşte la umplerea proiectilelor incendiare şi fumigene. 
Fosforul serveşte la prepararea halogenurilor de fosfor, a fosf urilor, a acizilor 
bromhidric, iodhidric şi a unor coloranţi organici. Este utilizat la fabri¬ 
carea „bronzurilor cu fosfor” (Cu, Sn şi urme de fosfor) deoarece împiedică 
oxidarea la turnare şi măreşte tenacitatea. Aceste aliaje sint folosite la 
angrenaje, cuzineţi, supape etc. 

Transformat în acid fosforic şi apoi în fosfat de amoniu, fosforul 
serveşte ca îngrăşămînt. Sub formă de glicerofosfaţi şi alţi compuşi se 
foloseşte drept tonic al sistemului nervos. 

COMBINAŢIILE FOSFORULUI CU HIDROGENUL 

Se cunosc cu exactitate : hidrogenul fosforat gazos PH 3 sau fosfina, 
hidrogenul fosforat lichid P 2 H 4 sau difosfina. S-a descris un hidrogen 
fosforat solid. Fosfina este combinaţia asemDătoare amoniacului. Prin 
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formarea, acestei combinaţii, fosforul îşi pune în valoare existenţa celor 
trei electroni impari 3p. Cu cit creşte volumul atomului M din MH 3 com¬ 
puşii devin mai puţin stabili şi bazicitatea scade. Analog, proprietăţile 
reducătoare cresc pe măsură ce stabilitatea descreşte. Deci fosfina PH 3 
este un agent reducător mai puternic decît amoniacul. 

Hidrogenul fosforat gazos. Prin acţiunea fosforului asupra unei so¬ 
luţii concentrate de hidroxid de potasiu, Gengembre (1783) a obţinut 
un gaz care se aprindea spontan şi conţinea fosfor şi hidrogen. Mai tîrziu 
H . Davy a obţinut un gaz neinflamabil descompunînd termic acidul 
fosfor os. Gazele considerate distincte, au fost studiate de o serie de cer¬ 
cetători pînă cînd U.J.J. Le Verrier (1835) a admis că infla- 
mabilitatea trebuie atribuită formei PH 2 . 

Stare naturală. Se presupune că s-ar forma prin reducerea fosfaţilor 
pe cale biologică şi că ar exista în vecinătatea materiilor organice în 
putrefacţie. 

Preparare. După metoda lui Gengembre se obţine fosfină gazoasă 
amestecată cu difosfină lichidă tratînd la cald o soluţie de hidroxid de 
potasiu (<45%) sau sodiu cu fosfor alb. Gazul conţine hidrogen (60%) 
produs in reacţia între hipofosfit şi apă sau chiar direct: 

P 4 + 3KOH + 3H 2 0 = 3KH 2 PO, + P1I 3 
KH 2 P0 2 + 2H 2 0 = KH 2 P0 4 + 2H 2 
P 4 + 4H 2 0 + 4KOH = 4KH 2 PO, + 2H, 

Se poate folosi şi hidroxid de calciu sau de bariu. Randamentul în acest 
caz este mai bun. 

Pentru a separa trihidrura de fosfor de hidrogen se dizolvă la 
rece intr-o soluţie de clorură de cupru (I) c-lorhidrică. Se formează un com¬ 
plex analog celui cu amoniacul din 
care se poate pune în libertate fos- 
iina prin încălzire. 

Se mai poate purifica răcind 
gazul in zăpadă carbonică (—80°C) 
pentru a separa vaporii de apă şi 
difosfină antrenată, apoi se răceşte 
cu aer lichid cînd se solidifică fosfi¬ 
na. După aceea se face vid deasupra 
cristalelor pentru îndepărtarea hidro¬ 
genului. 

O instalaţie cu care se poate pre¬ 
para fosfina neinflamabilă este dată 
în fig. 209. Se face vid şi se umple aparatul cu dioxid de carbon. Se închide 
robinetul 1. Gazul format se aprinde ieşind din mercur. Turnînd acid 
clorhidric peste mercur nu se mai aprinde. Folosind vase de tip 2, fosfina 
se poate solidifica şi purifica. 
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Apa rece descompune fosfura de calciu impură formîndu-se conco¬ 
mitent fosfină, difosfină lichidă şi hidrogen : 

Ca 3 P 8 + 6H 2 0 = 3Ca(OH) s + 2PH 3 

Se degajă lent hidrogen fosforat gazos pur lăsînd să cadă picătură 
cu picătură dintr-o soluţie de hidroxid de potasiu (A.W. Hoffmann- 
1871) sau de eter ce conţine puţină apă (J. M e s s i n g e r şi C. E n g e 1 s 
— 1888) peste iodura de fosfoniu : 

PH 4 I + KOH = KI -f H,0 + PH 3 

Se pot utiliza fosfurile de aluminiu, magneziu, zinc, sodiu, rubidiu şi 
cesiu care se tratează cu apă sau cu acizi: 

Ca 3 P 3 + 6HC1 = 3CaCU + 2PH 3 
A1P + 3HC1 = A1CI 3 + PH 3 

Fosfura de aluminiu obţinută prin combinarea directă a elementelor 
cu acidul sulfuric diluat furnizează spontan un gaz neinflamabil. Fosfina 
se mai formează într-o serie de reacţii. încălzind fosforul într-un curent 
de hidrogen se formeză fosfină, difosfină şi hidrogen fosforat solid. încăl¬ 
zind fosforul sub 360°C cu hidrogen la presiunea de 100 atm se formează 
fosfină (J.W. Retgers - 1894), W . I p a t i e f f şi W . N i- 
kolaeff — 1920). Fosfina se formează şi prin acţiunea hidrogenului 
născînd şi a hidrogenului activ asupra fosforului: 

P 4 + 6H t = 4PH 3 MI = 4-2,3 kcal 

Acidul fosforos este redus de hidrogenul născînd la fosfină : 

h 3 po 3 + 6 H = h 3 p + 3H 2 0 

încălzind apă şi fosfor sub presiune se formează fosfină şi acid fosforic 
(W. Ipatieff şi W. Nikolaeff): 

2P 4 + 12HjO = 5PH 3 + 3H 3 P0 4 

Acidul hipofosforos şi acidul fosforos se disproporţionează la cald formînd 
fosfină ( H . D a v y — 1812): 

8H 3 P0 3 = 2PH 3 + 6H 3 P0 4 


6H 3 P0 8 = 4H 3 PO, + 2PH 3 = 3H 3 P0 4 + 3PH a 

Hidrogenul fosforat solid şi lichid se descompune uşor cu producerea fos- 
finei. 

Proprietăţi fizice. Fosfina este un gaz incolor cu miros neplăcut de 
usturoi sau de peşte stricat. Se poate lichefia (W. Olszewski) 
prin răcire la — 87,7°C şi solidifica la —182,5°C. Este puţin solubil în apă 
(26 cm 3 la 100 cm 3 apă la 17°C). Este mai solubil în alcool, eter şi ciclo- 
hexanol. Este mai greu decît aerul: un litru la 0°C cîntăreşte 1,5307 g. 
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O soluţie clorhidrică de elorură de cupru (II) absoarbe peste «0 volume 
de fosfină ea CuCl ? • 2PH 3 . Se cunosc patru forme cristaline ale trihi- 
drurii de fosfor solide enantiomorfe : 

-242.8°C -223,6’C -385’C 

PH 3 l „^;PH, ( „)^tPH 3 ,B)^=ÎPH 3 l 8 ) 

Pe baza studiilor spectrale se atribuie moleculei în p 

stare gazoasă o structură de piramidă regulată apla¬ 
tizată, cu fosforul în vîrf, ca si pentru amoniac 
(fig. 210). 

Unghiul H—P—H este 93°, ceea ce indică mai curînd 
legături p decît o hibridizare sp 3 tetraedrică. Distanţa 
P—H este 1,42 Â (D . P . Stevenson — 1940). 

Spre deosebire de amoniac, fosfina nu este asociată. 

Ca şi in cazul amoniacului, compuşii de tipul 
PRR'R" nu s-au separat în izomeri optici, deoarece Fig. 210 
bariera de potenţial între forma dextro şi levo este 
atît de mică incit racemizarea este practic instantanee. Momentul 
de dipol al legăturilor M — H scade de la. azot Ia arsen : |i K _ H =l,31 D, 
M-r-n = 0,36 D şi ix is _ H = 0,10 D. Formează un hidrat PH , -U 2 0. 

Proprietăţi chimice. Căldura şi seînteile electrice disociază fosfina 
în elemente. Viteza descompunerii termice depinde de temperatură si 
de natura pereţilor vasului ( D . M . K o o i j — 1893, C . V . Hins’- 
helwood şiB.Topley — 1924). Constanta echilibrului de diso¬ 
ciere termică a fosfinei este : 

4PH, = P, + GH 2 ; 10 12 A' = 10 la 627”C şi 1,9 la 771"C 

Cu ajutorul acestor valori s-a putut calcula căldura de formare de 22,6 
kcal. Fosfina este un reducător energic. Aceasta se observă şi din valorile 
potenţialelor de electrod : 

XHj = X + 3H + + 3e 

f'NHi = -°’ 27 v ; £' ph , = -0.06V ; =0,60 V 

Măsurători de pH arată că soluţiile de fosfină nu sînt, nici acide nici bazice. 
Fosfina reacţionează violent cu halogenii în special cu clorul: 

PH 3 + 4C! 2 = PClj + 3HC1 

Cu iodul formează iodura de fosfoniu PH 4 I. Fosfina pură se aprinde 
în aer Ia circa 150°C eu formare de acid fosforic : 

PH, + 20 2 = HjPO, 

Flacăra are culoare verde, probabil datorită radicalului PH. Amestecul 
de fosfină şi oxigen detonează la compresiune sau în contact cu o flacără. 
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Este oxidată lent în aer la acid fosforic. Reacţionează cu sulful for¬ 
năind fosfor şi hidrogen sulfurat sau fosfor, sulfuri P 4 S 3 , P 2 S 5 , şi sulf. 

Cu compuşii arsenului se formează fosfura de arsen şi un hiclracid. 
Cu derivaţi ai borului şi siliciului se formează produşi de aditie: 
PH 3 • BF 3 , PH 3 • 2BC1 3 ,2PH 3 • SiCl 4 etc. 

Fosfina are acţiune reducătoare asupra dioxidului de sulf, acidului 
sulfuric, oxizilor de azot, acidului iodic, acidului arsenos, oxidului şi dioxi¬ 
dului de carbon. Reduce sărurile metalice la metal sau se formează o 
fosfură. Cloromercuriatul de potasiu este redus la mercur. Cu sărurile de 
aur formează o fosfură coloidală apoi aur metalic. Iodura de argint 
şi halogenurile de cupru (I) formează cu fosfina produşi de adiţie 2Agi PH 3 , 
Cu 2 Cl 2 *2PH 3 . Compuşi de adiţie s-au semnalat cu clorurile de staniu, 
stibiu, bismut, titan, platină. 

Fosfina reacţionează cu metalele formînd fosfuri şi hidrogen. Cu me¬ 
talele alcaline şi alcalino-pămîntoase în amoniac lichid formează fosfohi- 
druri cu sau fără amoniac. ±n acest sens s-au preparat NaPH 2 , KPH 2 , 
LiPH 2 • irKELjCu x = 4,2,1. încălzind fosfordihidrura de potasiu se formează 
P 5 K 2 , fosfor şi hidrogen. 

Lichefiind fosfina în aparatul lui L.Cailletet în prezenţa 
apei se obţin prin detentă bruscă cristale PH 3 H 2 0 care au fost privite 
ca un hidroxid PH 4 OH, dar care sînt probabil un produs de inserţie. 

Fosfina şi fosfinele substituite formează un mare număr de combinaţii 
complexe mai ales cu metalele platinice, prin împerecherea celor doi elec¬ 
troni neparticipanţi ai fosforului cu metalul respectiv. Pe cînd compuşii 
cu fosfina sînt covalenţi cei ai amoniacului de multe ori sînt legaţi prin forţe 
iondipolice. Tendinţa mire a fosfinelor de a formi combinaţii complexe 
în raport cu a amoniacului şi a aminelor s-a explicat prin utilizarea de 
către metal a unui orbital d al fosforului spre a formi o legătură -. S-au 
descris compuşi cu fosfine terţiare ai halogenurilor de cupru, argint, aur, 
zinc, mercur, cadmiu, nichel, cobalt, platină, reniu ( J. Chatt şi 
colab. — 1964 ;G.E. C o a t e s , C . Parkin — 1963). Unii dintre 
aceştia ca de exemplu Cl 2 Pt -2PR 3 există sub forma izomerilor cis şi trans. 
Si cunoaşte un mire număr de complecşi ai fosfinelor terţiare cu carbo- 
nilii diferitelor metale, ca de exemplu Ni(CO) 2 (PR 3 ) 2 ( R • H e c k , 
D. B r e s 1 o w — 1962). S-au făcut studii de rezonanţă magnetică 
nucleară a unor combinaţii complexe ce conţin i*P (L . S . Meri- 
wether şi J.R. Leto — 1961). Combinaţiile complexe cu fosfine 
se utilizează drept catalizatori în chimia organică. 

Săruri de fosfoniu. Fosfina este mai slab bazică decît 
amoniacul. Totuşi cu hidraeizii formează săruri care se pot numi de fos¬ 
foniu PH a X. Ele sînt mii puţin stabile decît cele de amoniu. Ionul 
fosfoniu PH^ are o structură tetraedrică analogă ionului NH**. Radicalul 
fosfoniu nu a putut fi izolat. Sărurile de fosfoniu se descompun termic. 
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Iodura de fosfoniu este mai stabilă şi mai bine cunoscută. în soluţie apoasă 
echilibrul: 


ph 8 + hx^=îph 4 x 

este deplasat complet spre stingă. Se formează săruri de fosfoniu numai 
cu cei mai tari acizi. Temperaturile de disociere scad pe măsură ce creşte 
tăria acidului (tabelul 97). Cea mai nestabilă sare este percloratul de fos¬ 
foniu care la temperatura obişnuită se descompune cu explozie. 


Tabelul 97. Temperaturile de descompunere 


Combinaţia 

t. °c ; 

Combinaţia 

t.°c 

ph 4 i 

G1 1 

PH 4 C1 

-28 

PH 4 Br 

39 1 

<ph.) 2 so. 

sub 

-30 


Clorura de fosfoniu. A fost obţinută de J. Ogier (1879) sub 
formă de cristale strălucitoare comprimînd volume egale de acid clorhi- 
dric şi fosfină la 14°C şi 20 atm. Reziduul gazos se transformă prin detentă 
în flocoane cristaline cu aspect de zăpadă. între —30 şi — 35°C combinarea 
are loc fără compresiune. Cristalizează în sistemul cubic. Se disociază 
la —28°C. 

Bromura de fosfoniu. G.S. Serullas (1831) a preparat bro- 
mura de fosfoniu din fosfină şi acid bromhidric. Se mai obţine trecînd 
fosfină gazoasă printr-o soluţie saturată, rece, de acid bromhidric. în tub 
închis la 100—120°C ia naştere din fosfor şi acid bromhidric concentrat. 

.Bromura de fosfoniu cristaliează în cuburi incolore. Fierbe la 30°C. 
Se discociază la 35°C. Se aprinde spontan la aer. Apa o descompune în 
componenţi. 

Iodura de fosfoniu. J . L . G a y - L u s s a c (1814) şi H. L a b i 1- 
1 ar di ere (1817) au preparat iodura de fosfoniu prin reacţia directă 
între fosfină gazoasă şi acidul iodhidric gazos la temperatură ordinară. 
A. Hoit şi J.E. Myers (1913) combină direct fosforul alb 
cu iodul şi apoi atacă produsul cu apă. Purificarea produsului se face prin 
sublimare. Se poate obţine şi prin acţiunea fosforului alb asupra acidului 
iodhidric sau prin acţiunea iodului asupra fo>finei uscate. 

iodura de fosfoniu este un compus cristalin alb. Cristalizează în cuburi 
sau tăbliţe pătratice foarte refringente. Prezintă o dublă refracţie. Densi¬ 
tatea lor este 2,86. Sublimă la 80°C fără dese< mpunere. Este descompusă 
de apă sau hidroxizi alcalini formînd fosfină şi acid iodhidric gazos : 

ph 4 i + n 2 o = ph 3 + h 3 o + i- 

PII 4 I + OH- = PII 3 + h 2 o + I- 



746 


GRUPA A V-A PRINCIPALA 


lodura de fosfoniu este un reducător folosit pentru reducerea sau hidro- 
genarea substanţelor organice. Aprinde acidul azotic şi reduce acidul 
sulfuric la dioxid de sulf sau hidrogen sulfurat. Este descompusă de disul- 
fura de carbon, fosgen şi pentaclorura de fosfor : 

4PH 4 I + 8COC1, = 16HC1 + 8CO + P 2 I 4 + 2P 
3PC1 5 + 3PH 4 I = PI 3 + PC1 3 -f 12HC1 + P 4 
4PH 4 I + 3CS, = [(CH 3 ) 3 PHJ I + 3H 2 S + 3PSI 

Reacţionează cu pentaclorura de antimoniu (100— 110°C) cu explozie 
şi cu tetraclorura de staniu formînd compuşi diferiţi după temperatura 
de reacţie : 

3SbCl 5 4- 3PH 4 I = Sbl 3 4 2SbCl 3 + 9HC1 + PH 3 + P 2 
4SnCl 4 + 4PH 4 I = Snl 4 + 3SnCl 2 4- 10HC1 + 2PH 3 4- P 2 (90 — 160°C) 

Hidroxidul de tetrametilfosfoniu [P(CH 3 ) 4 ]OH este o bază puternică 
aşa cum rezultă din măsurători de conductibilitate. 

Sulfatul de fosfoniu. Acidul sulfuric absoarbe fosfina mai ales cu scă¬ 
derea temperaturii. La —22°C se depune pe fundul tubului de reacţie 
o masă albă cristalină delicvescentă. Substanţa este stabilă numai la o 
temperatură joasă. 

Fosfine. Substituind hidrogenul în hidrogenul fosforat cu radicali 
organici se obţin fosfine. Legătura între fosfor şi substituent este cova- 
lentă. Ele sînt analoge aminelor. S3 cunosc fosfine primare, secundare 
şi terţiare PH 2 R, PHRR' şi PRR'R". 

Fosfinele primare şi secundare se obţin prin acţiunea iodurilor orga¬ 
nice asupra iodurii de fosfoniu in prezenţa oxidului de zinc : 

2PH 4 l + 2RI + 2ZnO = 2H 2 PR + 2ZnI 3 + 2H 2 0 
2PH 4 I + 4RI + 3ZnO = 2HPR 2 + 3ZnI 2 + 3H 2 0 

Fosfinele terţiare se obţin prin acţiunea unui compus organo-magnezian 
asupra triclorurii de fosfor : 


PC.I 3 + 3MgRX = 3MgCIX + PR 3 

Fosfinele sînt mai bazice decît hidrogenul fosforat şi mai puţin bazice 
decît aminele. Prin oxidarea fosfinelor cu acid azotic se obţin acizi fosfo- 




O 


nici R—P—OH, 

\qh 


B '\ 

fosfinici sau 

R x x OH 


/ R' 

oxizi O-^-P—R" 


după cum 


se oxidează o fosfină primară, secundară sau terţiară. Sărurile acestor 
acizi se utilizează ca insecticide, medicamente etc. Se cunosc sililfos- 
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fine, stanilfosfine, borilfosfine şi alanilfosfine ( G. F r i t z şi G. 
Poppenburg — 1963) : 

3(CH 3 ) s Si —CI + 3NaPH 2 = [(CH 3 ) 3 Si] 3 P -f 3NaCl + 2PH 3 

F o sf uri . Hidrogenul fosforat formează compuşi de substituţie 
cu metalele, mai uşor decît amoniacul. Aceştia sînt analogi amidurilor, 
imidurilor şi azoturilor. Se pot prepara barbotînd hidrogen fosforat prin- 
tr-o soluţie de amoniac lichid ce conţine un metal alcalin sau alcalino-pă- 
mîntos : 


PH 3 + Na = PHjNa + 1/2H 2 

Mulţi dintre compuşii de substituţie adiţionează molecule de amoniac. 
Aceste combinaţii încălzite evoluează diferit: 

PH 2 K >P 6 K 2 PH 2 Lî • 4NH 3 >PHLi 2 

PH 2 Na * PHNa 2 »P 6 Na 2 (PH 2 ) 2 Ca • 6NH 3 i PHCa 

Ru se cunosc fosfurile normale PK 3 şi PNa 3 (C. Legoux — 1943). 
Fosfurile se mai prepară încălzind elementele în raport stoechiometric 
sau reducînd fosfaţii cu cărbune în cuptor electric sau trecînd un curent 
de hidrogen fosforat prin soluţii (PAg 3 , P 2 Cu 3 ): 

PH 3 + 6AgN0 3 = Ag 3 P-3AgN0 3 + 3HN0 3 

Fosfurile metalelor alcaline, alcalino-pămîntoase şi cea de aluminiu se 
consideră produşi de sustituţie ai hidrogenului fosforat. Fosfurile metalelor 
alcaline, alcalino-pămîntoase şi ale elementelor din grupa a Hl-a sînt 
probabil săruri electr o valenţe. Fosfurile metalelor grele se aseamănă 
cu combinaţiile intermetalice. Sînt compuşi bertolidici. Acestea nu sînt 
atacate decît greu de apă şi de acizii diluaţi. Unele fosfuri sînt folosite 
în metalurgie ca dezoxidanţi (de exemplu, fosfura de staniu la fabricarea 
bronzurilor). 

Proprietăţi fiziologice. Hidrogenul fosforat este un 
gaz toxic. Procesul începe prin paralizia sistemului nervos central şi ata¬ 
carea sîngelui. 

Recunoaştere şi determinare. Fosfina se poate 
recunoaşte prin miros. Arde cu flacără luminoasă transformîndu-se în 
anhidridă fosforică şi fosfor roşu. Este absorbită de clorură de cupru 
(I) în acid clorhidric. Iodura de mercur (II) în iodură de potasiu sau azotatul 
de argint o absorb. Poate fi dozată gravimetric după oxidare la pirofos- 
fat sau volumetric titrînd iodul rezultat din reacţia cu acid iodic. Acidi- 
metric se determină titrînd acidul clorhidric rezultat în reacţia ( M . 
Wilmet - 1927) : 

PH 3 + 3HgCl 2 = P(HgCl) 3 f 3HC1 

Întrebuinţări. Derivaţi ai hidrogenului fosforat gazos se 
utilizează ca insecticide, medicamente etc. Unele fosfuri sînt utilizate 
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ca antioxidanţi. Fosfinele organice sînt liganzi interesanţi, utilizaţi în 
prepararea unor combinaţii complexe. 

Hidrogenul fosforat lichid. A fost descoperit de Paul Thenard 
(1844). Sa prepară într-un flacon P. Woolf cu trei gîturi, umplut două 
treimi cu apă la 60°C, din care aerul a fost evacuat cu un curent de hi- 





drogen. Fosfura de calciu concasată ca un bob de mazăre cade printr-un 
tub lateral sub nivelul apei (fig. 211). într-un tub lateral vidat se conden¬ 
sează vaporii de apă antrenaţi, apoi intr-un alt vas răcit cu gheaţă şi 
sare se reţine difosfina. Se lucrează la întuneric ca să se evite explozia 
(L. GattermannşiW. Haufsknech t—1890). în reacţie se for¬ 
mează şi fosfină. Este probabil că în reacţia de formare a fosfurii de calciu 
din fosfat tricalcic se formează pe lingă fosfură Ca 3 P 2 şi difosfură Ca 2 P 2 . 
Ultima ar da cu apă hidrura lichidă. 

Se mai formează difosfină prin acţiunea acidului azotic asupra fosfinei 
şi în toate reacţiile în care apare hidrogen fosforat inflamabil ca de exemplu : 

12P + 8KOH 4- 8H 2 0 = 2P 2 H 4 + 8KH 2 P0 2 

Difosfina este un lichid incolor, foarte refringent. Ridicarea tempe¬ 
raturii, lumina, prezenţa unor substanţe (HC1, HIetc.) provoacă explozie. 
Punctul său de topire este —99°C şi cel de fierbere 56°C. Din densitatea 
de vapori şi analiză rezultă formula P 2 H 4 (P. Royen şiW.L. Hill 
1938). Are o formulă asemănătoare hidrazinei fără a avea proprietăţi 
bazice. Are proprietăţi reducătoare remarcabile. în contact cu aerul 
arde cu formare de pentaoxid de difosfor: 

P 2 H 4 + 7/20 2 = P 2 0 5 + 2H 2 0 

Hidrogenul fosforat solid. U.J.J. Le Verriera constatat 
că fosfina brută care se aprinde spontan depune la lumină un solid galben 
şi pierde proprietatea de a se mai aprinde la aer. După L.J. Thenard 
acesta ar avea formula P 2 H şi ar proveni din P 2 H 4 . în anul 1909, A . S t o c k 
i-a dat formula P 12 H 6 . 
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S-a descris un hidrogen fosforat solid galben şi unul oranj. Cel galben 
se obţine descompunînd fosfura de calciu cu apa şi trecînd gazele peste 
clorură de calciu anhidră care reţin P 12 H fi (L. Gattermann şi 
W . H a u f s k n e c h t). Fosfura inflamabilă se descompune : 

SPjHj = 6PH S + 2P,H 

Se dizolvă clorura de calciu cu acid clorhidric, se spală cu alcool produsul 
rezultat şi se usucă în vid şi în absenţa luminii. Se mai prepară prin acţiunea 
apei asupra P 2 I 4 sau prin acţiunea fosfinei asupra triclorurii sau tribro- 
murii de fosfor etc. Este un corp galben, amorf, stabil în absenţa aerului, 
umidităţii şi luminii. Se descompune la încălzire în vid la 110—140°C : 
oP.jHj = 6PH S + 6P,Hj 

Pe la 400°C se descompune în fosfor roşu şi hidrogen. Nici unul dintre 
aceşti compuşi solizi nu posedă spectru de raze X caracteristic ( P . E o - 
yen — 1936). Se admite astăzi că este vorba de produse de absorbţie 
a trihidrurii de fosfor de către fosforul amorf. Publicaţii mai recente con- 
testă existenţa acestor compuşi ( P . Eoyen şi W . L. Hi 11 1936 — 
1938). 

COMBINAŢIILE FOSFORULUI CU HALOGENII 

Fosforul formează halogenuri de tipul: P 2 X 4 (X = CI, I), PX 3 (X= 
= F, CI, Br, I), PX 5 (X = F, CI, Br, I), oxitrihalogenuri de tipul: POX 3 
(X = F, CI, Br) (tabelul 98). Pe lingă aceste combinaţii se mai cunosc 
halogenuri mixte, oxihalogenuri mixte şi alte tipuri de oxihalogenuri 
(P..0 3 C1 4 ). Structurile electronice ale acestor compuşi pot fi formulate astfel: 


:X: :X: :X: :X: :X:„ 

P: :P: :X:P: :X:P:0: : X:P::* : 

X: :X: : X: ":X:“ :X. : X: 


Dihalogenurile conţin doi atomi de fosfor legaţi printr-o covalenţă, Tri- 
halogenurile conţin un dublet neparticipant de care se poate lega un atom 
de oxigen pentru a rezulta oxihalogenurile. înlocuind atomul de oxigen 
prin doi atomi de halogen se obţin pentahalogenuri. Ultimii doi atomi 
de halogen sînt legaţi mai slab ceea ce explică faptul că pentahalogenurile 
pot ceda uşor halogen. 

Halogenurile sînt combinaţii exoterme, deci stabile. Ele se apropie 
de combinaţiile halogenate ale metalelor. Căldurile de formare scad o 
dată cu creşterea masei atomice. Sînt descompuse de apă dînd acizi ai 
fosforului şi hidracidul respectiv cu dezvoltare de căldură. 

Trihalogenurile sînt mai stabile decît pentahalogenurile. Trihaloge- 
nurile hidrolizeazâ rapid cu apa. Oxigenul, sulful şi halogenii oxidează 
trihalogenurile la POX 3 , PSX 3 şi PX 5 . Trihalogenurile se comportă ca 
baze Lewis slabe, tendinţă care creşte cu numărul de ordine al halogenului. 
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Pentahalogenurile hidrolizează uşor. Unele prezintă conductibilitate 
electrică ceea ce sugerează o structură ionică. Trihalogenurile sînt combinaţii 
covalente cu un anumit caracter ionic. Structura de piramidă cu baza 
un triunghi şi atomul de fosfor în vîrf se explică prin utilizarea de către 


Tabelul 98. Proprietăţile liziee ale halogeuurilor fosforului 


Tipul i 
1 

Compusul I 

Starea de i 
agresare 

Culoarea 

Punctul 
de fierbere 

°C 

1 Punctul de 
topire 

°C 

PX, 

pp. 

gaz 

incolor 

-95 

-160 


PCI, 

lichid 

incolor 

76 

91 ? 


PBr, 

lichid 

incolor 

173 

- 40 


PI, 

solid 

roşu 

dese. 

61 


PI', 

gaz 

incolor 

-84 

94 

PX S 

PC1 5 

solid 

alb- 

gălbui 

subl. 

166 


PBr 5 

solid 

galben 

— 

dese. 


P 2 C1 2 

lichid 

incolor 

180 

28 

P 2 X 4 

p 2 i. 

solid 

oranj 

dese. 

125 

P0X 3 

POF 3 

gaz 

incolor 

-40 

68 


POCl 3 

lichid 

incolor 

105 

2 


POBr 3 

solid 

incolor 

193 

56 


fosfor a unei serii de orbitali intermediari între p 3 şi sp 3 . Pentahalogenu¬ 
rile sînt şi ele combinaţii covalente. Hibridizarea sp 3 d explică structura 
trigonal bipiramidală, adică simetria Dsh, observată la aceste halogenuri. 

Fluoruri de fosfor. Trifluorura de fosfor PF 3 . A fost preparată impură 
deH. Davy şiE. Mac Ivor (1875) şi studiată de H . M o i s - 
s a n (1886). Se obţine distilînd fluorură de plumb sau mercur în prezenţa 
fosforului. Prepararea trifluorurii de fosfor se face turnînd picătură cu 
picătură trifluorură de arsen într-un balon cu triclorură de fosfor ( H . 
M o i s s a n — 1885). 

AsF 3 + PC1 3 = AsC1 3 + PF 3 

Gazul trece printr-un vas spălător cu apă, se usucă pe piatră ponce 
sulfurică şi se culege pe cuva de mercur. Se mai prepară prin reac( ia : 

3ZnF 2 -f 2PBr 3 - 3ZnBr 2 + 2PF 3 

Se obţine şi tratînd pentaoxidul de difosfor cu fluorură de cupru 
(II) (G. Tarbutton, E.P. Egan, S.G. F r a r y —1941). 

Trifluorura de fosfor este un gaz incolor. Se lichefiază la —101°C 
şi se solidifică la —151,5°C. Din spectrul Eaman şi difracţie de electroni 
rezultă o moleculă în formă de piramidă triunghiulară cu fosforul în vîrf 
şi distanţă P — F = 1,54 Â. Unghiul din vîrf este de 104°. Are momentul 
de dipol 1,03 D. Conductibilitatea specifică mică (4,2 -IO -10 Q -1 cm -1 ) 
a trifluorurii de fosfor la —113°C indică o autoionizare foarte mică. 
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Trifluorura este un compus nesaturat, care cu fluorul se transformă 
în pentafluorură. Adiţionează clorul, bromul şi iodul. Cu oxigenul şi sulful 
se formează POF 3 şi PSF 3 . Este distrusă la cald de bor, siliciu, sodiu şi 
la roşu de platină. Atacă sticla cu formare de fosfor şi fluorură de siliciu. 
Cu apa formează un compus fluoro-oxifosforos. 

Formează combinaţii complexe cu metalele de tranziţie, similare 
celor pe care îi formează oxidul de carbon. Ca şi oxidul de carbon este foarte 
toxică formînd cu hemoglobina un complex. 

Pentafluorura de fosfor PF 5 . A fost descoperită deE. T. Thorpe 
(1875) şi studiată de H . Moissan. Se formează prin acţiunea fluorului 
asupra trifluorurii, sau prin acţiunea fosforului roşu asupra penta- 
fluorurii de iod. 

Se prepară tratînd picătură cu picătură pentaclorură de fosfor cu tri- 
fluorură de arsen şi condensînd podusele în tuburi răcite sub — 70°C : 

3PC1 5 -I- 5AsF 3 = 3PF 6 + 5AsC1 3 
Se mai poate prepara pe baza reacţiilor : 

6P 2 0 5 + 5CaF 2 = 2PF 6 + 5Ca(P0 3 ) 2 
MPF 6 = MF + PF 5 

Pentafluorura de fosfor este un gaz incolor, cu miros neplăcut care fumegă 
la aer. Densitatea sa este 4,49. Solidul se topeşte la —93,7°C şi lichidul 
fierbe la—84,5°C. Prin difracţie de electroni rezultă o bipiramidă triunghiu¬ 
lară cu fosforul în centru. Spre deosebire de pentaclorură, pentafluorura 
are aceeaşi structură în stare gazoasă ca şi în stare solidă. încălzită la 
roşu se descompune în trifluorură şi fluor. Reacţionează cu apa : 

PF 5 + H 2 0 = POF 3 + 2HF 

Cu amoniacul fomează un produs galben de adiţie 2PF 5 *5XH 3 . 

Acidul heocafluorofosforie HPF 6 . Se poate prepara din pentaoxid de 
difosfor şi acid flucrhidric concentrat alături de HP0 2 F 2 şi H 2 P0 3 F. 
Sărurile sale se prepară din fluorurile metalelor respective şi pentafluorura 
de fosfor la cald. Sarea de sodiu XaPF 6 -H 2 0 se obţine în reacţia : 

NaCl + PClj + 6HF = NaPF„ + 6HC1 

Studiul cu raze X al sării de potasiu indică faptul că ar fi o sare mixtă 
a acidului dimer H 2 F 2 : K — F 2 — (PF 4 ) întrucît patru atomi de fluor 
înconjoară tetraedric fosforul. Ionul PF<r este mult mai stabil decît ionul 
PCI,- • Sărurile respective se prepară mai convenabil tratînd clorurile 
metalice, dizolvate în acid fluorhidric lichid, cu pentaclorură de fosfor 
(Inorganic Syntheses—1950). 

Cloruri de fosfor. Diclorura de fosfor P 2 C1 4 . A fost descoperită şi stu¬ 
diată de A . Besson şiL. Fourier (1910). Se prepară supunînd 
efluviilor un amestec de triclorură de fosfor şi hidrogen. în aparat se for¬ 
mează un precipitat şi un lichid care se distilă în vid pentru a-1 purifica. 
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Diclorura este un lichid uleios rău mirositor. Emite vapori albi şi 
se aprinde spontan la aer. Fierbe în gaz inert la 180°C descompnnîndu-se 
uşor. Se topeşte Ia —28°C. 

Triclorura de fosfor PC1 3 . J.L. Gay-Lussac şiL.T. T h e - 
nard au descoperit în anul 1808 triclorura de fosfor. Se obţine prin 
acţiunea clorului asupra fosforului alb sau roşu în exces, de care se separă 
prin rectificare şi condensare într-un recipient răcit ( W . Reckschin- 
s k i - 1925). 

P + 3/2CIj = PC1 3 A/t = 76 kcal 

Se separă de pentaclorura formată distilînd in prezenţa unui exces de 
fosfor. Fosforul acţionează şi asupra triclorurii de iod, clorurilor de cupru, 
fier sau mercur. Difosfatul tricaleic reacţionează la cald cu acid sulfuric 
transformîndu-se în metafosfat. Acesta cu un curent de clorură de sulf 
la 1000°C în prezenţa dioxidului de siliciu sau a cărbunelui drept catali¬ 
zator formează triclorura de fosfor. Se mai prepară prin reacţiile : 

esoxij + p 4 =» 1PC.1, + 6S0 2 
3P 2 l 4 + 12AgCl = 4PClj + 12AfiI + l/2Pj 

Triclorura de fosfor este un lichid incolor, refringent, fumegă! or la aer, 
eu miros înţepător. Densitatea sa este 1,597 la 10°C. Lichidul fierbe la 
75°C şi solidul se topeşte la —111,8°C. Densitatea de vapori corespunde 
formulei PC1 3 . Are o structură piramidală cu fosforul în vîrf, distanţa 
P — CI = 1,98 Â şi unghiul CI — P — CI de 101 ± 2°C. 

Triclorura de fosfor dizolvă fosforul şi alte substanţe utilizîndu-se 
in ebulioscopie. Este solubilă în benzen, disulfură de carbon, cloroform, 
eter. Prezintă un moment de dipol de 1D. Căldura de formare din elemente 
este 75,8 kcal. Deci este un corp stabil. Fluorul deplasează clorul formînd 
pentafluorură. Reacţionează cu apa formînd acid clorhidric şi oxitrielo- 
rură de fosfor. Cu bromul s-au pus în evidenţă produşi de substituţie sau de 
adiţie. Ozonul şi oxigenul o transformă în oxitriclorură de fosfor şi chiar 
pentaoxid de difosfor, iar sulful în tiotriclorură de fosfor. Cloratul de 
potasiu o oxidează : 

3PClj + KClOj = 3POCl 3 + KCl 

Cu metalele formează fosfuri şi cloruri. Reacţionează cu apa rece formînd 
acid fosforos şi acid clorhidric : 

PCI, + 3H 3 0 = HjPOj + 3HC1 Ml = -64 kcal 

Această reacţie explică proprietatea triclorurii de a fumega la aer. Cu apa 
caldă reacţia respectivă este mai complexă : 

5PC1, + 12H.0 = 3H,PO, + 2P + 15HC1 

Pe cale cromatografică s-au pus în evidenţă în soluţie slab bazică produşii 
principali de hidroliză H 2 P 2 0?~ şi HPOi - cu cantităţi mici de HP 2 Of~, 
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JKI\(R , HPO; etc. (E.Tliilo. D.Heinz — 1955). Triclorura 
de fosfor reacţionează cu hidrogenul sulfurat lichid la cald ţi cu disulfura 
de hidrogen (J. Dodonow .şi H. Medox — 1928) : 

2PCI a + 3H,S = P,S 3 + 6HC1 
3PC1 3 + 3SJII. = P,S s + PSCi 3 + 6HC1 

Reacţionează de asemenea cu anhidrida sulfuroasă şi sulfurică: 

S0 2 + 3PC], = 2POC1, + PSClj 
S0 3 + PC1 3 = SO; -r POCi 3 

Acidul sulfuric este parţial redus, conform reacţiei: 

2PC1 3 + 3H 2 S0 4 = 2SO. + 5HC1 + P,O s + C1S0 3 H 

Triclorura de fosfor reduce clorurile şi oxiclorurile de sulf, anhidrida sele 
noasă, anhidrida arsenoasă, oxizii de antimoniu şi bismut. mulţi oxiz‘ 
metalici. Sulfurile metalice sînt transformate în sulfuri de fosfor şi clorurii 
Reacţionează cu zincul la roşu rezultind diclorura de zinc: 


2PC1 3 + Zn = ZnClj + P 3 C1, 

Reacţiile principale ale trielorurii de fosfor, dintre care unele sînt tipice 
şi pentru alţi compuşi -MX,, sau MOX 3 sînt prezentate în schema : 



Hct+iy>o s .^p 2 o s 


^ ,LiR > PR..PR 1 CI,PRC1 I 


RPOClj+HCl 
[RPCţ,]* ] HjO 

J 


RPOCl, 


Formează compuşi de adiţie : PC1 3 PtCl 2 , 2PCl 3 PtCl 2 , P01 3 -AuCl etc. 
Triclorura de fosfor este o otravă violentă. La o concentraţie de 0,004 
mg/l în aer provoacă moarte după şase ore. 

Pentaclorura de fosfor. A fost descoperită de H . Davy în anul 
1810. P . L . D u 1 o n g (1816) a stabilit constituţia sa. Pentaclorura de 
fosfor se poate obţine din triclorura sau fosfor roşu în disulfura de carbon 
cu un exces de clor în mediu anhidru ( E . A . Bulashevich — 1955) : 

pci 3 + ci 2 —PC1 5 


48 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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în primul caz un curent de dioxid de carbon antrenează triclorura de fosfor 
în exces la 80°C, iar în ultimul caz eliminînd dizolvantul, cristalizează 
pentaclorura. Apare şi în reacţiile dintre clor şi hidrogen fosforat sau prin 
acţiunea clorurii de sulf sau a clorurii de tionil asupra triclorurii de fosfor 
la 160°C. 

Pentaclorura de fosfor este un corp solid, alb, cristalizabil. Anomaliile 
densităţii de vapori au fost interpretate prin disocierea sa termică în tri- 
clorură de fosfor şi clor. în atmosferă de triclorură de fosfor sau clor, penta- 
clorura de fosfor se vaporizează aproape fără descompunere, cu o masă 
moleculară în fază de vapori, aproape egală cu cea care corespunde for¬ 
mulei PC1 5 • Se topeşte la 159—160°C, însă lichidul nu se solidifică decît 
între 148 şi 154°C, ceea ce indică existenţa a două forme. 

Consideraţii teoretice ( R . Daudel — 1944), spectrul Raman, 
difracţia de electroni, constanta dielectrică, indică aceeaşi structură în 
lichid şi gaz de bipiramidă triunghiulară (I). Pentru clorura solidă studiul 
cu raze X ( H . M . Powell, D. Clark şiA.F. Wells — 1941) 
au indicat o structură ionică (II). Ionii PC1 4 + şi PC1 6 ~ se aranjează în reţea 
•ca si ionii în reţeaua iod urii de cesiu : 


[PC1 6 ]- [PC1 4 ] + 


ii 

Conductibilitatea electrică a pentaclorurii de fosfor în POCl 3 în 
€ 6 H 5 N0 2 , MCN sugerează o ionizare în PC1 4 + şi PC1 6 _ . Electroliza 
pentaclorurii de fosfor în MCST sau C 6 H 6 N0 2 susţine structura ionică. 
Procesele de la electrozi se pot scrie (D.S. Payne — 1953) : 

PCle" = PCl 5 + 1/2CI., + e 
2PC1+ +2e = PC1 3 + PC1 5 

Eforturile de a izola ionul PC1 6 _ au rămas fără succes (V. Gutmann 
1952). 

Spectrele de masă ale pentaclorurii de fosfor indică specii ca P 2 C1 9 , 
P 2 C1 7 , P 2 C1 5 etc., care s-au interpretat ca datorite unui echilibru între 
moleculele dimere P 2 C1 10 şi PCl 4 f PC1 6 _ (T.Kennedy, D.S. Payne, 
R.I. Reed şi W. Snedden — 1959). 

Studii de schimb izotopic cu 36 C1 între PC1 5 şi Cl 2 in tetraclorură 
de carbon arată că cei trei atomi din planul ecuatorial situaţi la o dis¬ 
tanţă mai scurtă schimbă mai repede. 
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Prin ridicarea temperaturii, pentaclorura de fosfor se disociază în 
triclorură şi clor. Stabilitatea mai mică a pentaclorurii în raport cu a tri- 
clorurii a fost explicată pe baza raportului razelor. Disocierea este totală 
la 350°C. în consecinţă este un clorurant energic. Hidrogenul o reduce la 
triclorură şi acid clorhidric sau chiar la fosfor roşu. 

La roşu, oxigenul reacţionează formînd oxitriclorură de fosfor 

PC1 5 + l/20 2 = POCI 3 + Cl 2 AH = -40 kca! 

Cu oxizii formează analog, oxihalogenură şi halogenuri metalice : 

MO + PC1 5 = POCI 3 + mci 2 

în ultima fază se formează pentaoxid de difosfor. Reacţionează cu selenul,. 
arsenul, antimoniul formînd cloruri şi triclorură de fosfor. Cu metalele 
formează cloruri şi triclorură de fosfor, fosfor sau chiar o fosfură, dacă 
temperatura este înaltă. Cu apa formează oxitriclorură de fosfor şi acid 
clorhidric, iar cu un exces de apă are lor reacţia : 

PC1 5 + 4H 2 0 = II 3 P0 4 + 5HC1 AH = 118,9 kcal 

Pentaclorura reacţionează cu amoniacul, cu hidrogenul sulfurat sau cu 
hidrogenul fosforat : 

3PC1 S + PH 3 = 3HC1 4PC1 3 
3PC1 5 + 5PH 3 = 15HC1 + 8 P 

De asemenea reacţionează cu anhidrida sulfuroasă, sulfurică şi chiar cu 
acidul sulfuric : 


PC 1 5 + S 0 2 = POCI3 + soci 2 

Pentaclorura de fosfor formează o serie de compuşi de adiţie : PC1 5 • AsC 1 5 ,, 
PC1 5 BC1 3 , PC1 5 A1C1 3 , Cr0 2 Cl 2 -PClr, etc. Compuşii de adiţie sînt probabil 
compuşi ionici, [PC1 4 ] + [BC1 4 ] _ , [PC1 4 ] + [IC1 2 ]~ etc. 

Pentaclorura de fosfor reacţionează cu clorurile metalelor tari, tetra 
şi pentavalenţe (Al, Fe, CI, Sb 111 , Sn, Zr, Se, Pt, Sb v , Mo, W) spre a forma 
combinaţii complexe. Reacţionează cu amidura de sodiu în atmosferă 
de azot: 


3PC1 S + 10NaNH 2 = P 3 N 5 + 5NH 4 C1 + lONaCl 
3 PCI 5 + 15NaNH 2 = 3P(NH 2 ) 5 + 15XaCl 

Pentaclorura de fosfor se utilizează în chimia organică drept clorurant: 
RCOOH + PC1 5 = RCOCI + POCI 3 + HC1 

Bromuri de fosfor. Tribromura de josjor. A.J. Balard (1826) 
a descoperit tribromura de fosfor. Se prepară direct din elemente lăsînd 
să cadă picătură cu picătură brom peste fosfor pentru a încetini reacţia 
sau folosind fosfor roşu sau elementele în disulfură de carbon. Se obţine 
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făcînd să reacţioneze elementele sub o pătură de benzină sau in atmosferă 
de dioxid de carbon ( W. Eeekschinski — 1925). Produsul ob¬ 
ţinut trebuie rectificat. 

Tribromura de fosfor este un lichid incolor, care fumegă la aer, se 
solidifică la —41,5°C şi fierbe la 170,8°C. Densitatea sa este 2,85234 la 
15°C. Este solubilă în eter, cloroform, benzen, disulfură de carbon, hidro¬ 
gen sulfurat lichid. Dizolvă iodul. Prezintă o structură de piramidă tri¬ 
unghiulară cu distanţa P — Br = 2,23 Â şi unghiul din vîrf 101 ± 2°. 
Are momentul de dipol 0,52 D. 

Tribromura de fosfor se combină cu bromul formînd pentabromura 
•de fosfor. Clorul deplasează bromul din tribromură. Oxigenul deplasează 
bromul din tribromură de fosfor la 200°C, fosforul oxidîndu-se : 

2PBr 3 + + 3Br 2 

Este descompusă de mercur şi de apă conform reacţiilor: 

2PBr 3 + 3Hg =. 3HgBr 2 + 2P 
PBr s + 3H 2 0 = H 3 P0 3 + 3HBr 

Cu hidrogenul sulfurat se formează sulfură de fosfor şi acid bromhidric- 
•Cu amoniacul lichid la —70°C se formează fosfamină albă. Tribromura 
de fosfor formează mulţi compuşi de adiţie : AlBr 3 • PBr 3 • C 2 H 5 Br, 
Ir 2 Br 3 -3PBr 3 ,Ir 2 Br 3 • 2PBr 3 , PBr 3 BBr 3 etc. Tribromura de fosfor se uti li 
zează ca reducător în chimia organică. 

Pentabromura de fosfor. A.J. Balard a descoperit pentrabro- 
mura de fosfor în anul 1826. Se obţine din elemente cu precauţiile necesare 
sau amestecînd tribromura eu brom : 

PBr 3 + Br 3 ,z^!Ptir- 

Reacţia are loc in cîteva zile. Se formează şi în reacţia : 

PCI, + IBr s = PBr 5 + IC1 3 

Pentabromura de fosfor este un corp solid, cristalin, care fumegă la aer. 
Există o pentabroinură de fosfor galbenă şi una roşie. Se disociază prin 
incălzire. Pentru structura moleculei gazoase se atribuie aceeaşi formulă 
ca şi pentru clorură, însă pentru compusul solid s-a atribuit structura 
ionică PBr« + Br _ (H.M. Powell şi D. Clark —1941). Este 
un electrolit anormal, care se poliinerizează şi formează complecşi cu bromul 
cum se dovedeşte prin electroliză (W.A. Plotnikow — 1923), 
prin numere de transport şi măsurători crioscopice (W. Finkel- 
s t e i n — 1927). 

Prin analiză termică s-au pus în evidenţă compuşii: PBr-, PBr 9 , 
PBr 15 , PBr 17 (■ N . A . Pushin şiJ. Makuc 1950—1952). Penta¬ 
bromura se disociază la cald în tribromură. în stare gazoasă este complet 
disociată în tribromură de fosfor şi brom (G.S. Harris şiD.S. 
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_P a y n e — 1958) Apa şi hidrogenul sulfurat o descompun conform reac¬ 
ţiilor : 

PBr, + 4H 2 0 = HjPO, + 5HBr 
PBr s +H 2 S=PSBr s + 2 HBr 

Hidrogenul fosforat o reduce la tribromură sau fosfor. Metalele o descompun 
cu formare de bromuri şi fosfuri. Formează mulţi compuşi de adiţie : 
PBr 5 -9NH 3 . Au 2 Br 3 PBr 5 , PBt 3 -PBr 5 , AlBr 3 PBr 5 -C,H 5 Br, CrOX’l, PBr s 
etc. 

Ioduri de fosfor. Diiodura de fosfor P 2 I 2 . J.L. Gay-Lussac 
a preparat diiodura de fosfor in anul 1814. Se poate prepara prin acţiunea 
•directă a iodului asupra fosforului roşu la 60°C ( C . W . Douglity — 
1905): 

P, + 4Ij = 2P.I 4 Ml = -41 kcal 

Beacţia se mai poate realiza în disulfură de carbon. Diiodura se separă 
răcind soluţia la zero grade sau evaporind dizolvantul cu dioxid de carbon. 
Se formează şi în cursul acţiunii iodului asupra hidrogenului fosforat. 

Are aspectul unor ace prismatice roşii, care se topesc la 124,5°C. 
Se dizolvă în disulfură de carbon şi în hidrogen sulfurat lichid in care 
este conductibilă. Pe baza densităţii de vapori şi în corelaţie cu hidrogenul 
fosforat lichid P 2 H 4 , i se atribuie formula I., = P — P = I 2 ( Y . C . 
Le ung. J. W a s e r — 1965). Distanţa P —I este 2,475 A, cea 
P — P este 2,12 Â şi unghiul I — P — P este 93°9'. Se descompune ter¬ 
mic formînd fosfor roşu. 

Arde în oxigen sau dioxid de azot, formind oxizi de fosfor. Beacţia 
•cu apa este complexă: 

P 2 Ij + 5H;0 = HjPOj + HjPO, + 4HI 

Au fost semnalaţi ca produşi: acidul iodhidric, fosforos, hidrogen fosforat 
-gazos etc. Printre ipotezele asupra accelerării transformării fosforului 
alb în roşu de către iod s-a admis de unii că agentul accelerator este P 4 I, 
P.I 4 , sau chiar P 5 I 4 , care se descompun eliberînd fosfor roşu. Ou tribro- 
tnura de bor formează compusul cristalin galben P 2 I 4 -2BBr 3 . Acesta cu apa 
formează acizii boric, bromhidric, iodhidric şi fosforic. Diiodura de fosfor 
.se utilizează ca reducător în chimia organică (V. Auger —1904). 

Triiodura de fosfor. Acestă substanţă a fost descoperită de J.L. 
Gay-Lussac în anul 1814. Se prepară din fosfor alb sau roşu şi iod 
dizolvate în disulfură de carbon. Se concentrează soluţia şi se răceşte 
cu amestec de gheaţă şi sare (F.E.E. Gcrmain şiK.N. T r a x - 
ler — 1927). Din acid iodhidric gazos şi triclorură de fosfor se obţine 
triiodura pură. 

Triiodura de fosfor este un corp solid, roşu închis, cristalizat în lamele 
hexagonale. Se topeşte la 61°C. Fierbe la 120°C sub o presiune de 15 mm Hg. 
Peste această temperatură să disociază. Se dizolvă în disulfură de carbon. 
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Are o structură piramidală ca şi ceilalţi derivaţi de acest tip ai fosforului. 
Studiile cu raze X indică o piramidă puţin turtită, cu distanţa P—I = 2,52A. 
şi unghiul I—P —I = 98° ± 4°. 

Oxigenul deplasează iodul cu aprindere. Apa o descompune punînd 
iod în libertate şi cu formare de acid iodhidric şi fosforie. Bromura de 
bor o reduce conform reacţiei: 

2PI S + 2BBr 3 = P 3 I 4 .2BBr 3 + I 3 

Halogenuri mixte. Se cunosc următorii derivaţi trihaloge- 
naţi ai fosforului: PFC1 2 , PF 2 C1, PF 2 Br şi PFBr 2 . Primii doi se obţin 
încălzind un amestec de triclorură de fosfor şi trifluorură de antimoniu 
la 200°C. Au puncte de fierbere diferite şi se pot separa. 

Se cunoaşte şi un compus pentahalogenat mixt: PF 3 C1 2 . Se obţine 
încălzind volume egale de clor şi trifluorură de fosfor. Este un gaz incolor. 
Se condensează la 10°C şi se solidifică la —8°C. Difracţia de electroni 
şi existenţa unui moment de dipol indică o structură bipiramidală. Se 
cunoaşte o formă covalentă şi o formă ionică obţinută din pentaclorura 
de fosfor şi trifluorură de arsen ( L . K o 1 d i t. z — 1956). S-au preparat 
şi PF 3 Br 2 şi PF 3 I 2 . 

Sînt indicaţi în literatură următorii derivaţi eloruraţi: PCUBr, PClBr,, 
PCl 3 Br 4 , PCl 3 Br 2 etc. Amestecul de triclorură şi tribromură de fosfor, 
clorurarea tribromurii şi bromurarea triclorurii permite obţinerea unor 
compuşi ca PClBr 2 şi PCLBr. Y.A. Fulkov şi A.A. Kus- 
m e n k o (1951) au studiat amestecul de triclorură (bromură) de fosfor 
şi triclorură (bromură) de iod prin analiza termică punînd în evidenţă 
compuşii PC1 6 I şi PBr e I: 

PC1 3 + 2IC1 = PC1 S + l 2 

pcij + ia = pci„i 

Se cunosc compuşi care conţin clor, brom şi iod. Au fost separaţi în stare 
cristalină prin recristalizare din tetraclorură de carbon caldă, şi formulaţi 
ionic datorită eonductibilităţii electrice în nitrobenzen : 

PBr s + ICI = (PBr,)+(BrICl)- 
PC1 S + IBr = (PCI 4 )+(BrICl)~ 

Oxihalogenurilc fosforului. Se cunoaşte un mare număr de oxihalo- 
genuri. 

Moleculele de tip POX 3 au formă tetraedrică cu caracter de dublă 
legătură între fosfor şi oxigen. S-a spus că orbitalii 3<Z au probabil un rol 
în formarea legăturilor ca şi în PX 3 . Diamagnetismul aşteptat pentru mo¬ 
leculele POX 3 a fost observat pentru POCl 3 . Se cunosc oxihalogenuri 
numai pentru fosforul pentavalent. La acestea se adaugă oxihaligenuri 
mixte (tabelul 99). 
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OxUrifluorura de josjor POF 3 . H . M o i s s a n (1886) a preparat-o 
l)rin reacţiile : 

2POCl 3 + 3ZnF 2 = 3ZnCU + 2POF 3 
PF 3 + l/20 2 = POF 3 
P 2 Oj -f 6 HF = 2POF 3 + 3H.,0 


Tabelul 09. Proprietăţile fizice ale oxihalogenurilor fosforului 


Combinaţia 

Punctul de topire 

•o 

Punctul de 
fierbere 

•c 

Densitatea 

g/cm s 

pof 3 

- 39,4 

- 39,8 

| _ 

P0C1 3 

1,3 

105,1 

1,71 

POBr 3 

56 

192 

_ 

P0F 2 C1 

- 96,4 

3,1 

1,656 

pofci 2 

- 80,1 

52,9 

1,593 

POFBr., 

-117,2 

110,1 

_ 

POF 2 Br 

- 84,8 

30,5 

_ 

POC1 2 Bi 

11,0 

137,6 

_ 

POCIBr, 

~30 

165 

i _ 

POFCIBr 

_ 

~80 

_ 

PoO,da 

— 

65 

_ 

P 1 O 1 Cl 10 

37 

105 

1 


Este un gaz incolor, care se lichefiază la 16°C sub o presiune de 15 atm. 
Prin difracţie de electroni i se atribuie o structură tetraedrică. Distanţa 

P—O este 1,45 Â, iar P—P este 1,52 Â. Unghiul F^P^F este 102,5 ± 2°. 
Prezintă un moment de dipol de 1,69 D. 

Este descompusă de apă : 

POF 3 + 3H,0 = H 3 POj + 3HF 

Formează compuşi de adiţie cu anumite cloruri metalice. Prin descărcări 
electrice intr-un amestec de trifluorură de fosfor şi oxigen la — 75°C se 
obţine P 7 O, 0 F 15 , care la 0°C descompune dînd POF 3 , PP 5 , P 2 0 3 F 4 şi un 
polimer higroscopic şi hidrolizabil PO,F ( U . Wannagât şi J . 
Rademachers — 1957), a cărui structură ar fi : 

F F F 

I I I 

-P-O-P-O-P- 

0 0 0 

Oxitriclorura de josjor POCl 3 . Clorura de fosforil sau oxitriclorura de 
fosfor a fost obţinută de C. A. Wurtz (1847). Se prepară în laborator 
pe baza reacţiilor : 

PCI, + 11,0 + CI, = POCI, + 2HC1 
CajiPOj), + 6C0 + 6C1,12!^ 2POC1, + 6C0, + 3CaCl. 
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Oxitriclorura se culege intr-un recipient răcit. Ultima reacţie a fost reali¬ 
zată industrial. Se poate utiliza acţiunea fosgenului asupra acidului meta- 
fosforic sau asupra unui fosfat al unui metal. Distilînd un amestec de 
pentaclorură de fosfor şi acid oxalic anhidru sau acid boric cristalizat 
se obţine oxitriclorură de fosfor. Ia naştere şi în reacţiile : 

3PC1 3 + KC10 3 = 3P0C1 3 + KCl 
P 2 0 5 + 3PClj = 5P0C1 3 
P 2 0 5 + CNaCl = 2 POQ 3 + 3Na 2 0 

Se mai obţine în reacţia dintre pcntaoxidul de difosfor şi acid clorhidric,, 
dintre pentaclorură şi oxigen, oxizi metalici şi nemetalici. 

Oxitriclorura este un lichid incolor, care fumegă la aer. Densitatea sa 
este 1,50987 la 107°C. Se topeşte la 2 C C şi fierbe la 107,5°C. Date ebulios- 
copice confirmă formula (POCl 3 ) 3 sau formula POCl 3 (în CS 2 , CHC1 3 ) ? 
după dizolvantul utilizat. Posedă un moment de dipol de 2,40 D. Este 
utilizată ca dizolvant în cricoscopie cu constanta 70,2. Constanta sa dielec- 
trică ridicată 13,7 la 22°C, arată că oxitriclorura este un corp ionizat, ceea 
ce permite realizarea unor electrolize în oxitriclorură. Are structura unui 
tetraedru neregulat cu distanţa P—O = 1,45 Â, P—CI = 1,99 Â şi unghiul 
Ol—P—Ci de 103,6 ± 3°. Se autoionizează uşor (V. Gutman n-1952) : 

2 POCI 3 = POCI 2 -u pocu 

Nu s-au putut izola compuşi care să conţină ioni discreţi POCll în fază 
solidă. Halogenurile de aluminu şi clorurile de Sb, Ti, Sn, Te, Zr, B, Mo şi 
Mg formează solvaţi sau compuşi de adiţie. S-a analizat conductibilitatea 
sistemelor A1C1 3 -P0C1 3 şi SbCl 5 -POCl 3 . Rezultatele la electroliză au fost 
interpretate în sensul existenţei ionilor POCl 2 + şi AICI 4 - , precum şi POCI "2 
şi SbCle (L. H. A n d e r s o n şi I. L i n d q u i s t-1955). Spectrul 
Raman arată că ionul SbCl<r nu există în stare solidă. Caracterul amfoter al 
oxitriclorurii de fosfor s-a arătat prin reacţii de neutralizare : 

PC1 5 + POCI 3 = pcC + POCU" 

VC 1 4 -f 2 POCI 3 = 2 POCJ + - vcij- 

2PC14 4 " -i- VCl|” = (PC1 4 ) 2 VC1 # 

Ultimul complex se poate izola evaporînd dizolvantul. Oxitriclorura 
este redusă de hidrogen sub acţiunea scînteilor electrice : 


2 POCI 3 -f 4H 2 = P 2 0 + 6HC1 + h 2 o 

Apa o descompune cu formarea de acid clorhidric şi ortofosforic sau la 
o acţiune lentă compuşii intermediari: P 2 0 3 C1 4 , P0 2 C1, H 3 P0 4 : 


POCI 3 -f 3H 2 0 = 3HC1 + h 9 po 4 



FOSFORUL 


761 


Reacţionează cu acidul azotic formînd clorură de nitril : 

3HXO. + POCl 3 = 3C1X0 2 + H 3 P0 4 

'Tratînd oxitriclorura de fosfor cu pentafluorură de antimoniu sau fluo- 
rură de calciu (II) se obţin oxiclorofluoruri POClF 2 şi POCl 2 F. O serie de 
-oxizi metalici (MnO, CdO, CoO, CuO, HgO, Fe 2 0 3 , A1 2 0 3 ) sînt transformaţi 
în cloruri. Formează un număr mare de compuşi de adiţie : 

S0 3 • POCI 3 , CaO • 2POCl 3 , AICI 3 • 2 POCI 3 , SnCl 4 • POCI.,, BBr 3 • POCl 3 , 
SbClg * POClg. 

Se utilizează în chimia organică drept clorurant la prepararea clorurilor 
acide, ca antioxigenant faţă de aldeliide şi prooxigenant faţă de esenţa 
de terebentină. 

Existenţa oxic.lorurilor POCI şi P0 2 C1 este indicată numai în lucrări 
mai vechi. 

Trioxitetradorura de dijosjor. Clorura de pirofosforil P 2 0 3 C1 4 a fost 
•obţinută de A. Geuther şi L. Michaelis in anul 3.873, trecînd 
dioxid de azot prin triclorură de fosfor plasată într-un amestec răcitor, 
distilînd şi rectificînd produsele reacţiei. Se mai obţine prin acţiunea 
anhidridei fosforice sau a bromurii de fosfoniu asupra oxitrielorurii de 
fosfor sau a pentaoxidului de fosfor asupra pentaclorurii : 

3P 2 O s + 4PC1 5 = 5P 2 0 3 CI 4 

Spectrul Raman sugerează că molecula P o 0 3 Cl 4 este constituită din 

y° 

două grupe —P^-Cl legate printr-o punte de oxigen (H. G e r d i n g, 
\C1 

H. Gijben, B.Neuwenhuijse şi J. G. van Raaphorst- 
1900). Densitatea sa este 1,648 g/cm 3 la 20°C. Aceasta ca şi conductibilitatea 
variază cu temperatura. S-a indicat ca punct de fierbere valoarea 65°C. 
Este un lichid incolor, care se descompune parţial la distilare : 

3P 2 0 3 C.I 4 = 4P0C1 3 + P 2 0 5 

Prin hidroliză formează acid clorhidric şi fosforic : 

P 2 0 3 C1 4 + 5H 2 0 = 2H 3 P0 4 + 4 HCl 

Formează produşi de adiţie : CaO -P^C^ ^CH^COCH,, MgO -P^OgC^ • 
•2CH 3 CO,C 2 H 5 . Se cunoaşte un complex al P 4 O 4 Cl 10 cu SnCl 4 : 

(P 4 0 4 C1|+) (SnCl|-). 

Oxitribromura de fosjor POBr 3 . Această substanţă a fost descoperită 
>de A. Baudrimont în anul 1864. Se prepară prin hidratarea mena¬ 
jată a pentabromurii de fosfor cu acid oxalic uscat sau cu acid acetic. 
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încălzind uşor într-o retortă pentabromura de fosfor cu anhidridă fosfo- 
rică şi distilînd produsul se culege oxitribromura de fosfor care trece la 
peste 190°C (Inorganic Syntheses—1946) : 

3PBr 5 + P 2 0 5 = 5POBr 3 

Cristalele se spală cu eter şi alcool anhidru şi se usucă pe placă poroasă. 
Cristalele au aspect de lamele şi fumegă la aer. Căldura de formare a soli¬ 
dului este &H = —110, 1 kcal/mol. Se topesc la 56°C şi lichidul fierbe la 
195,5°C. Structura sa este tetraedrică, asemănătoare oxiclorurii. Apa o 
descompune în acid fosforic şi bromhidric : 

POBr 3 + 3H 2 0 = H 3 P0 4 + 3HBr 

Se utilizează ca un pro şi antioxigen. împiedică autooxidarea benzaldehidei. 
Studiul sistemului POBr 3 —GaBr 3 indică un complex 1 :1 care se topeşte 
la 154°C (N. Greenwood şi I. J. W o r r e 11 —1948). Conductibi- 
litatea electrică pledează pentru existenţa ionilor POBr* şi GaClî. 

O xih alogen uri mixte. Se cunosc şi următoarele oxihalo- 
genuri mixte : POFCl 2 , POF t d, POPBr 2 , POF 2 Br etc. H. S. B o o t h şi 
E. B. Dutton au preparat (1940) din fluorură de calciu (II) şi oxitri- 
clorură de fosfor derivaţii POF 2 Cl şi POFCl 2 . Din oxitribromura de fosfor 
şi trifluorură de antimoniu se obţin POFBr 2 şi POF 2 Br. Se mai obţin unii. 
compuşi micşti în reacţiile : 

PC1 2 (0C 2 H 5 ) + Br 2 = C 2 H 5 Br + POCl 2 Br. 

2 POCI, + 3HBr = POCl 2 Br + POClBr 2 + 3HC1 

Toate aceste combinaţii fierb între 0 şi 110°C. Cea mai volatilă este POF 2 Cli 
cu punct de fierbere 3,1°C şi cea mai stabilă cea cu masa moleculară cea 
mai mare POBr 2 F, care fierbe la 110,1°C. Tetraclorurile de zirconiu şi 
hafniu formează compuşi solizi cu POCl 3 , POFCl 2 , POF 2 Cl şi POF 3i 
(E. M. L a r s o n şi colab. 1952). 


COMBINAŢIILE FOSFORULUI CU OXIGENUL 

Oxizii fosforului. Au fost descrişi următorii oxizi ai fosforului : P 4 O y 
P 2 0, P 4 O e , (P0 2 )„, P 4 O 10 şi P0 3 . Primii doi au fost contestaţi. 

Oxidul de tetrafosfor P 4 0 a fost semnalat de J. P e 1 o u s e (1832). 
S-au indicat ca metode de obţinere, acţiunea aerului asupra unei soluţii 
de fosfor în triclorură de fosfor, oxidarea fosforului în eter. acţiunea fos¬ 
forului asupra apei la lumina solară etc. Produsul pulverulent de la 
galben la galben oranj se transformă în fosfor roşu şi anhidridă fosforică. 

Oxidul de difosf or P 2 0 a fost preparat de A. Besson (1897—1901)' 
prin acţiunea acidului fosforos asupra tricloruri i de fosfor. S-ar obţine în. 
reacţia lentă dintre anhidridă fosforoasă şi apă. Pe cale spectrală s-a pus-- 
în evidenţă oxidul de fosfor PO, între produşii de combustie ai fosforului.. 
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Trioxidul de difosfor P 4 0 6 . Mulţi cercetători (H. Davy 
P. L : D ulong—1816, J. J. Be r z e 1 i u s—1830) au indicat că la acţiunea, 
lentă a aerului uscat asupra fosforului se formează anhidridă fosforoasă, 
•deşi se formează de fapt mai multă anhidridă fosforică (R ei n izer—1881). 
Trioxidul de difosfor sau anhidrida fosforoasă a fost preparată aproape 


Trom pă 

opă 


Fig. 212 

pură de T. E. Thorpe şi A. E. Tutton (1890 — 1891) şi apoi 
de Chr. Cruickshank M i 11 e r (1928). 

Preparare. Prin acţiunea unui curent de aer asupra fosforului 
uscat se formează anhidridă fosforoasă (fig. 212). Un dop de vată opreşte 
fosforul şi anhidrida fosforică antrenate. Anhidrida fosforoasă se reţine 
intr-un tub în formă de U răcit (T. E. Thorpe şi A. E. Tutto n). 
Se separă de cantităţi mici de fosfor prin cristalizare din disulfură de carbon 
la —18°C în atmosferă de dioxid de carbon (Chr. Cruickshank 
Miile r). în cantitate mică se mai formează în reacţia dintre triclorura 
■de fosfor şi formiatul de sodiu : 

2PC1 3 -f- GNaCOO = P 2 0 3 + 6NaCl -f 3CO + 3C0 2 

F. YV o 1 f şi H. S c li mager a prepa¬ 
rat-o prin reacţia fosforului alb intr-un tub 
de cuarţ, cu un amestec de oxigen şi azot 
(75%) la circa 50°C, sub o presiune de 
90 mm Hg şi o viteză de 30 l/h. Randamentul 
era de 56%. 

Proprietăţi fizice şi chi- 
m i c e. Anhidrida fosforoasă este un corp 
solid, transparent şi cristalin. Prin sublinare 
în vid se obţin cristale monoclinice. Densi- +*P î 0 ,0 
tatea sa la 20 C C este 1,943. Se topeşte la Fig- 213 

23°C formînd un lichid ce fierbe la 175,4°C. 

•Căldura de vaporizare moleculară este 9,4 kcal. Din densitatea de vapori, 
date crioscopice în benzen şi naftalină rezultă formula P 4 O c . Spectrele 
Raman şi difracţia de electroni (G. C. H a m p s o n şi A. J. S t o- 
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i s i c k—1948) indică o simetrie tetraedrică a atomilor de fosfor legaţii 
printr-o punte de oxigen (fig. 213). 

Anhidrida fosforoasă se descompune la 200°C în fosfor şi dioxid de fosfor :: 
P 4 O c = 3PO a + p 

Reacţia are loc şi sub acţiunea luminii. Reacţionează încet la tempera¬ 
tura camerei cu oxigenul sau se aprinde la 70°C in aer formînd pentaoxid 
de difosfor : 


p 2 o, + o 2 = P 2 0 5 

Dacă se micşorează presiunea se observă fenomenul de luminiscenţă. 
Anhidrida fosforoasă este un agent reducător. Reacţionează cu multe 
substanţe oxidante. Clorul şi bromul reacţionează violent cu anhidrida 
fosforoasă cu formare de derivaţi oxilialogenaţi. Anhidrida pură şi uscată 
nu se aprinde în oxigen uscat sau umed decît la 200°C, cea impură se 
aprinde spontan şi produce fenomene de luminiscenţă datorită fosforului 
pe care îl conţine. Reacţia cu apă este complicată ; se formează acizii 
fosforos, fosforic, hipofosforic, hidrogen fosforat, fosfor. 

Cu apă rece se formează la agitare acid fosforos. La cald ea devine 
explozivă, acidul fosforos se descompune formînd hidrogen fosforat : 

P 4 O 0 + 6H 2 0 = 4H 3 P0 3 
4 II 3 PO 3 = PH 3 -r 3H 3 P0 4 

Cu acidul clorhidric la —30°C formează acid fosforos şi triclorură de fosfor :: 
P 4 0 6 + 6HC1 = 2 H 3 PO 3 + 2PCI 3 

Anhidrida fosforoasă este toxică, aproape la fel ca fosforul alb. 

Bioxidul dejosjor (P0 2 )„ sau P 8 O l6 . A fost obţinut de T. E. T hor p e- 
şi A. E. Tu t ton (1890—1891) prin descompunerea anhidridei fosfo- 
roase sau prin sublimarea produsului de combustie lentă a fosforului la 
50°C (1886). Chr. Cruickshank Miller (1929) l-a obţinut în 
stare pură oxidînd anhidrida fosforoasă la 25°C sub presiune redusă (600 mm» 
Hg). Peste 200°C, anhidrida fosforoasă se dismută astfel : 

8P 4 0, = 3P 8 0 16 4- 8 P 

Este un corp solid, incolor, cristalizabil în sistemul tetragonaJ. 
Are densitatea 2,537 la 22,6°C. Sublimă la 180°C. Formula îl indică drept 
anhidrida acidului H 4 P 2 O e , însă cu apa dă naştere unui amestec de acid 
fosforos şi metafosforic : 

p 4 o 8 + 4H 2 0 = 2 H 3 PO 3 4 - 2HP0 3 

Densitatea de vapori la 500 C C conduce la formula tetrameră P 4 0 8 , ceea ce* 
explică numele de tetraoxid care i se mai dă. La temperatură mai înaltă, 
ar fi mai polimerizat. 



FOSFORUL 


765 


Anhidrida josjorică P 4 O 10 . Anhidrida fosforică sau pentaoxidul de 
difosfor se cunoaşte de cînd este cunoscut fosforul. Compoziţia sa a fost 
stabilită de A. L. Lavoisier prin combustie în oxigen. 

Preparare. Arzînd fosforul uscat în aer uscat se obţine anhidridă 
fosforică. El este impur conţinînd oxizi inferiori, acid metafosforic şi 
fosfor. încălzind fosforul în curent de oxigen, toate impurităţile se tran¬ 
sformă în anhidridă fosforică. Se obţine în toate reacţiile de ardere a compu¬ 
şilor combustibili ai fosforului : 


4P(a) + 50 2 ( C ) = P 4 O 10 (f) A// = — 2.370 kcal 

în industrie se arde fosforul iu cilindri de oţel în curent de aer (aparat 
continuu A. Grabowski) sau se tratează fosfatul de calciu cu silice şi cărbune 
în cuptorul electric : 


Ca 3 (P0 4 ) 2 + 5C + 3SiO. = 3CaSiO s + 1/2P, + SCO 
SCO + 1/2P, + SOj = 5C0 2 + P a O s 

Condensarea în ultimul caz e dificilă din cauza diluţiei fumului de pentaoxid 
de difosfor cu un mare exces de azot şi dioxid de carbon. S-a recurs la 
dispozitive de înaltă tensiune de tip G. Cottrell. 

Proprietăţi fizice. Anhi¬ 
drida fosforică este o pulbere albă. 

Densitatea vaporilor (10,4) corespunde 
formulei P 4 O 10 pină la cel puţin 1400°C. 

Din spectrele de difracţie electronică re¬ 
zultă pentru cristalele hexagonale de 
pentaoxid de difosfor o structură tetra- 
edrică, asemănătoare anhidridei fosfo- 
roase, cu deosebire că fiecare atom de 
fosfor mai este legat de un atom de 
oxigen (G. C. Hampson şi A. J. 

St o s i c k—1949) (fig. 214). 

Distanţele P—O din ciclurile respec¬ 
tive sînt de 1,62 A corespunzătoare 
unei legături simple, pe cînd distanţele 
P—O între atomii de fosfor şi oxigenii 
din afara ciclurilor sînt de 1,39 A, ceea 
ce implică legături pn-d-x duble. 

P. G. H a u t e f e u i 11 e şi 31. 
prin combustia fosforului se poate obţine pentaoxid de difosfor cristalin, 
amorf şi sticlos. Cele trei forme se dizolvă în apă din ce în ce mai greu. 
G. F. Campbell (1935) din măsurători de solubilitate admite că 
numai forma sticloasă este omogenă. W. L. H i 11, G. T. Faust şi 



Perrey (1884) au arătat că 
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S. B. Hendricks (1943) studiind presiunea de vapori au pus în evi¬ 
denţă trei puncte triple. în consecinţă se admite existenţa a trei forme 
cristaline : hexagonale, ortorombică şi patratică şi cel puţin două forme 
lichide. 

Anhidrida fosforică în stare de vapori se depune sub formă de cristale 
mici, ascuţite, pe un perete rece şi de cristale mari pe un perete cald. Ambele 
sînt ortorombice, de densitate 2,30, volatile fuzibile, higroscopice şi reactive. 

Prin sublimare se obţine o formă hexagonală metastabilă. Forma 
hexagonală încălzită rapid la 423°C se topeşte în cîteva secunde şi se 
resolidifică, solidul constînd dintr-o sticlă şi cristale ortorombice. Aceleaşi 
cristale ortorombice se formează incălzind forma hexagonală o oră la 
380°C. Cristalele ortorombice sînt şi ele metastabile. Se topesc la 580°C 
şi trec într-un lichid vîscos. 

Cristalele ortorombice obţinute în ambele cazuri au şi ele structură 
tetraedrică ca şi cele hexagonale, însă unităţile P 4 O 10 sînt legate covalent 
una de alta astfel încît este vorba de o moleculă gigantă, cu grupa care se 
repetă P0 4 . Grupîndu-se cîte zece astfel de unităţi prin punere în comun 
a 3/4 din atomii de oxigen se formează un cristal macromolecular, tri¬ 
dimensional, ortorombic ce se topeşte la 569°C. Grupîndu-se prin inele de 
şase în plan, aceste grupe P0 4 formează un cristal macromolecular bidimen¬ 
sional tot de simetrie ortorombică. 

Variaţia viscozităţătii lichidului molecular obţinut prin dizolvarea 
formei hexagonale arată că reorganizarea într-o formă polimeră are loc 
în timp. 

în fază de vapori pot exista stări mai polimerizate decît cea normală. 
Pentaoxidul de difosfor sublimă la încălzire fără să se topească (presiunea 
de vapori atinge o atmosferă la 359°C). Vaporii sînt compuşi din molecule 
P 4 O 10 . Solubilitatea în apă atinge la 34°C, 520 g P.,0 5 la 100 g apă. 

Proprietăţi chimice. Anhidrida fosforică este atacată la 
roşu de fluor cu formare de fluorură şi oxitrifluorură de fosfor. Este redusă 
de carbon, bor şi metalele uşor oxidabile cu formare de fosturi. Carbonul 
la 900°C pune în libertate fosforul : 

p 2 o 5 + 5C = 1 / 2 P 4 + 5CO 

<Ju calciul reacţia devine explozivă. Hidrogenul o reduce în prezenţa niche¬ 
lului. Reacţionează în mod complex cu acidul fluorhidric (A. Langsetli 
;şi J. R. i e 1 s e n—1934). Cu acidul clorhidricare loc reacţia autocata- 
iitică (J. M. A. H o e f 1 a k e—1930) : 

3HC1 + P 4 O I0 = POCI 3 + 3HPO s 

Anhidrida fosforică se caracterizează prin marea sa afinitate faţă de apă. 
Introducînd anhidrida cristalizată în cantităţi din ce în ce mai mari de apă 
se obţine acid metafosforic care se transformă în acid ortofosforic : 

nH' 2 0 + P 2 0 5 = 2HP0 3 (so/) 4- (n-l)H 2 0 

P 2 0 5 -f 3H,0 = 2H 3 P0 4 


Ml = —35.6 kcal 
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Poate interveni şi acidul pirofosforic H 4 P 2 0 7 . Toate modificaţiile formează 
aceea-şi compuşi însă cu o violenţă mai mică sau mai mare. Formele poli- 
mere reacţionează mai greu. Anhidrida fosforică formează cu dioxidul de 
azot la 250°C un solid alb mai puţin delicvescent : 

P a 0 5 + 2N0 2 = P,0 5 -2N0 + o 2 

Cu anhidrida sulfurică formează compusul de adiţie cristalin P 2 0 5 .3S0 3 . 
Cu tetraclorura de carbon la 200°C formează oxitriclorura de fosfor : 


P 2 0 5 + 3CC1 4 = 2POCI 3 + 3C0C1 2 

Cu hidroxidul de sodiu anhidru reacţionează violent la 100°C. Se utili¬ 
zează pentru acţiunea sa catalitică. Este un deshidratant puternic al 
gazelor. Datorită acţiunii sale deshidratante serveşte la prepararea anhi¬ 
dridelor S0 3 , N 2 O s sau C1 2 0 7 , prin deshidratarea acizilor respectivi. Serveşte 
la prepararea dioxidului de tricarbon din acid maJonic. 

Trioxidul defosjor. Prin descărcări electrice intr-un amestec de anhidri¬ 
dă fosforică şi oxigen sub presiune de 1 mm Hg, P. W. S c h e n k şi 
H. Eehaag (1937) au obţinut un produs violet, care conţine 5—6%, 
dinperoxidul P0 3 . Dacă se extrage în cloroform, randamentul în trioxid 
de fosfor creşte la 11%. 

Soluţia apoasă prezintă reacţia peroxizilor. Acţionează asupra iodu¬ 
rilor metalelor alcaline punînd iodul în libertate, transformă manganaţii 
în permanganaţi oxidează andina la nitrobenzen. La temperatură obişnuită 
şi la aer uscat nu poate fi păstrată mai mult de o zi. 

Proprietăţile acestei soluţii sînt cele ale acidului peroxodifosforic,. 
ceea ce pledează pentru o formulă dublă a oxidului. 

Oxiacizii fosforului. în cazul fosforului se remarcă existenţa ortoaci- 
zilor, formă aproape necunoscută în cazul azotului ai cărui acizi oxigenaţi 
au forma meta. în afară de aceasta, acizii şi oxizii fosforului se caracteri¬ 
zează prin tendinţa de polimerizare. Structura acizilor fosforului este 
dominată de tendinţa fosforului de a avea numărul de coordinaţie patru. 
Se poate considera că ionizarea acestor acizi depinde de această condiţie. 
Se poate prevedea acest lucru din raportul razelor. Stabilitatea acizilor 
fosforului este în contrast cu a azotului. 

Acizii ortofosforos, hipofosforos, metafosforos, pirofosforos, hipofos- 
foric, ortofosforic, pirofosforic au fost obţinuţi în stare cristalină. 
Acidul metafosforic s-a obţinut ca o sticlă. 

Anhidridei fosforice îi corespund acizii orto şi pirofosforoşi şi un număr 
de hidraţi mP 2 0 3 .wH 2 0 mai mult sau mai puţin definiţi, în rîndul cărora 
figurează natural acizii piro şi metafosforoşi. Anhidridei fosforice îi 
corespund acizii orto, piro şi metafosforiei. La aceştia trebuie să se adauge 
acidul hipofosforic H 4 P„0 6 care corepunde unui grad de oxidare intermediar 
între acidul fosforos şi fosforic. Se poate considera că se formează prin 
reacţia : 


h 3 po 4 + h 3 po 3 = h 4 p 2 o 6 + h 2 o 
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la fel cum acidul pirofosforic derivă din unirea a două molecule de acid 
ortofosforie : 


H 3 P0 4 -T- H 3 P0 4 = H 4 P a O- + I I 2 0 


Acidul pirofosforic este un izopoliaeid. Totuşi acidul liipofosforic nu se poate 
prepara prin metoda aceasta sau din tetraoxid, care are acelaşi grad de 
oxidare, prin reacţie cu apa. Prin urmare, tetraoxidul nu este o anhidridă 

simplă. 

La această listă trebuie adăugaţi încă doi acizi peroxofosforici: H 3 P0 5 
şi H 4 P 2 0 8 . In afară de acidul hipofosforic se cunoaşte şi un acid hipofosforos 
H 3 P0 2 , precum şi acizi polifosforici. în tabelul 100 sînt daţi oxizii şi oxiacizii 
fosforului. Ceilalţi se cunosc numai ca săruri. 

Datorită creşterii caracterului metalic, în grupă, stabilitatea şi tăria 
acizilor scade. Constituţia acizilor fosforului este pusă în evidenţă de 
modul în care ei se ionizează. Pentru unii (acidul fosforos şi acidul hipofosfo- 
ros) numărul funcţiunilor acide este mai mic decît numărul atomilor de 
hidrogen. Atomii de hidrogen care nu se ionizează se leagă direct de 
fosfor, nu prin intermediul oxigenului. Deşi hidrogenul astfel legat de 
fosfor nu formează un acid în sensul obişnuit, totuşi are probabil o tendinţă 
de a se ioniza deoarece atomii de hidrogen suferă, în acidul hipofosforos un 
schimb cu deuteriul în apă grea : 


HOv M DO. 

2 \p/ i-:i Dî o^2 >< 

o' Ml 


Coordinaţia patru se respectă la toţi acizii fosforului. Ionizarea acestor 
acizi depinde direct de condiţia de coordinaţie. Doar în esteri de tipul 
P(OR) 3 fosforul este tricoordinat, dar pe lingă aceştia există fosfonaţi 
tetracoordinaţi R—P0 3 R 2 . 

Acizii fosforului pot fi clasificaţi în trei clase. Clasa ortoacizilor de formulă 
generală H 3 PO„ (n = 2, 3, 4 şi 5), clasa metaacizilor HPO,,.! (n = 3 şi 4) 
şi clasa diacizilor H 4 P 2 O u (n = 5, 6, 7 şi 8). Din clasa ortoacizilor fac parte 
acizii : hipofosforos, fosforos, fosforic şi peroxomonofosforic. Spre a explica 
formarea lor se porneşte de la ionul P 3 “ din fosfuri. Acesta posedă patru 
dublete neparticipante, la care se pot adiţiona atomi de oxigen. în felul 
acesta se formează ionii : 



0- 


3- 


3- 


3- 

r •• i 



: 6: 


:0: 


:0: 



:P: 


:P: 


:0: P: 


:0: P: O: ' 


:0: P: 0: 



. 






:0: 


Fosfură Necunoscut Hipofosfit Fosfit Fosfat 

In soluţie apoasă este stabil numai ionul fosfat, restul reacţionează cu 
ionii apei spre a-şi ocupa perechile ele electroni liberi. De exemplu Ca 3 P 2 , 
reacţionează cu apa spre a forma PH 3 . Aceasta în mediu acid formează 
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Tabelul 100. Oxizii şi oxiacizii fosforului 


& 


1 


Oxiacizi 


llll 

«l*i 




Natura 



J Denumirea 

1 

Formula 

acidului 

1 

j anionului 

Formula dezvoltată şi 
coordinaţia atomului central 

+1 

- 

Hipofosforos 

h 3 po 2 


(H 2 P0 3 )- 

° K /H 

H / ^OH 


P 2 0 3 





/OH 

P— OH 

+ 3 

0 “ P\ 
>0 

0 = 

Posforos 

H 3 PO, 

1/2 (P 2 0 3 + 
+3H 2 0) 

(HP0 3 )>- 

' OH 

sau 

O .OH 

H // ^OH 



Pirofosfors 

h 4 p 2 o. 

p 2 o 3 +h 2 o 










+ 4 

l’.O. 

Hipofosforic 

H.P.O, 

HaI‘0.1 

-H 3 0 

h 3 poJ - 

(P.o,)‘- 

HO- -OH 

\p_ p/ 

W0 / i | 'OH 

0 0 

+ 5 

P 2 0 5 

0 = P-vO 

>° 
0= P-aO 

Fosforic 

h 3 po ( 

1/2(P 2 0 5 + 
+3H 2 0) 

P0 4 3 - 1 

°n / 0H 

HO/ \oH 



Pirofosforic 

h 4 p 2 o 7 

P 2 0 5 +2H 2 0 

(PjO,)*- 

HOv /OH 

\p_0-P<; 

HO' | | 'OH 

0 0 



Metafosforic 

(HP0 3 )„ 

1/2 (P 2 0 5 + 

+ H 2 0) 

P0 3 - 

0 = P-OH 
i 

0 

+ 6 


Peroxodifos- 

foric 

h 4 p 2 0 8 

h 3 po,i 

h,o 

HjPOj -> 

(P 2 0 8 )‘- 

HO- /OH 

^>P —0 —0 —P\ 

H0 X | |'OH 

0 0 

+ 7 


Peroxomono- 

fosforic 

h 3 po s 

p 2 o s +h 2 o 2 


0^ 0-0-H 

HO^ ''“'OH 


49 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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ionul fosfoniu [PH 4 ] + , ocupîndu-se toate perechile de electroni. Ionul 
fosfit POi“ ar reacţiona cu apa conform reacţiei : 

poş- + h 2 o zz* hpo§- + ho- 

Echilibrul acesta ete complet deplasat spre dreapta, motiv pentru care 
atomul de hidrogen al ionului HPO| _ nu poate fi înlocuit cu metale. Deci 
acidul fosforos este un acid dibazic. în soluţie, acizii de mai sus au 
configuraţia : 


' H ' 

+ 

:0: 


: 6: 


:0: 

2 - 

1 :0: 

H:P:H 


H:P:H 


:0:P:H 


:0:P:H 


:0:P:0: 

H 


H 


H 


. :0: 


L :0: 


Fosfoniu Necunoscut Hipofosfit Fosfit Fosfat 

Se observă că acidul hipofosforos este un acid monobazic, cel fosforos 
dibazic şi cel fosforic tribazic. Această structură a acizilor s-a dovedit cu 
ajutorul spectrului Raman, care pune în evidenţă linia caracteristică a 
legăturii P—H. Aceleaşi concluzii se trag din constantele de disociere. 

Un atom de oxigen suplimentar nu se mai poate lega decît de unul din 
cei patru atomi de oxigen spre a da acidul peroxomonofosforic H 3 P0 5 , 
în care fosforul este ca şi în acidul ortofosforic pentavalent, atît structural 
cît şi electrochimie. Hidrogenul legat direct de fosfor în aceşti acizi deter¬ 
mină proprietăţile lor reducătoare. 

Stereochimia oxiacizilor fosforului pentavalent se înţelege uşor, dacă 
se admite că se leagă între ele tetraedre P0 4 . Se cunosc oxisăruri în care 
există grupe P0 4 _ discrete, lanţuri şi straturi. De asemenea există oxisăruri 
în care tetraedrele P0 4 formează cicluri. Şi în acest caz se ridică probleme 
de nomenclatură. După o nomenclatură sistematică acidul hipofosforos 
H 3 P0 2 s-ar citi acid dioxofosforic (I), acidul ortofosforos H 3 P0 3 ca acid 
trioxofosforic (III), acidul metafosforos HP0 2 ca acid dioxofosforic (III) etc 

ORTOACIZII FOSFORULUI! 

Acidul hipofosforos. A fost descoperit de P. L. D u 1 o n g în anul 
1816 sub forma unui lichid vîscos şi necristalizabil. A fost studiat de 
Y. Rose (1927—1928). J. T h o m s e n l-a obţinut cristalin în 
anul 1884. 

Preparare. Se încălzeşte fosforul cu hidroxidul de bariu (II) sau sulfura 
de bariu pînă cînd nu se mai dezvoltă gaze şi se consumă tot fosforul. 
Reacţia aceasta este departe de a fi cantitativă. Hipofosfitul de bariu 
Ba (H 2 P0 2 ) 2 H 2 0 se filtrează, iar excesul de hidroxid de bariu (II) se 
distruge cu dioxid de carbon. Sarea de bariu se cristalizează şi se tratează 
cu acid sulfuric diluat: 

2P 4 + 3Ba(OH) 2 + 6H,0 = 2PH 3 + 3Ba(H 2 P0 2 ) 2 
Ba(H 2 P0 2 ) 2 + H 2 S0 4 = BaS0 4 + 2H 3 P0 2 
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Se poate prepara analog, hipofosfitul de calciu, care se poate trata cu acid 
oxalie, sau cel de sodiu, care se poate trata cu acid sulfuric pentru a pune 
acidul în libertate. Acidul se poate extrage cu alcool sau se poate separa 
evaporînd dizolvantul în curent de hidrogen sau în vid. Acidul hipo- 
fosforos se mai poate prepara trecînd un curent de hidrogen fosforat prin 
apă ce conţine iod în suspensie şi eliminînd în vid apa şi acidul iodhidric 
format ( R . Paris şi P. Tardy — 1946). Hipofosfiţii se obţin 
totdeauna încălzind fosforul cu soluţii alcaline : 

P 4 + 3KOH + 3H 2 0 = 3KH 2 PO, + PH 3 

Proprietăţi fizice. Este un corp solid, incolor, cristalizabil în foiţe 
mari, care se topesc la 26,5°C. Are densitatea 1,493. Se dizolvă în apă. 

Pentru a ţine seama de faptul că este un acid monobazic s-a presupus 
formula : 


(i) 


S-a obiectat împotriva acestei formule pentru motivul că acordă 
fosforului valenţa cinci, ceea ce nu este în acord cu caracterul reducător al 
acidului şi cu valorile susceptibilităţii magnetice ( P . Pascal —1922). 


Spectrul Raman şi cel de raze X al sărurilor indică formula : H—P 


\ 


OH 

OH 


(II) corespunzătoare unui acid dibazic. R. Daudel şi M . Hăis- 
s i n s k i (1945) au arătat teoretic faptul că procesul de oxidare poate 
fi înţeles nu numai ca o pierdere ci şi ca o rearanjare a norului de electroni 
în jurul unui atom. Deci o argumentare pentru prima formulă. Puterea 
reducătoare se datoreşte atomilor de hidrogen care sînt legaţi direct de 
fosfor şi pot fi înlocuiţi cu hidroxili spre a da naştere acidului fosforic. 
Cei doi atomi de hidrogen legaţi direct de fosfor pot fi înlocuiţi cu radicali 
organici în reacţia cu alcoolii. Acidul hipofosforos este un acid monobazic 
de tărie medie care se ionizează astfel: 


H 3 P0 2 = H+ + H..PO- Km'C = l-io-* 

Faptul că doi atomi de hidrogen sînt neionizabili se poate explica pe baza 
configuraţiei electronice care pentru acid şi ion se poate scrie : 


: 0 : 

H:0: :P:H 
H 


: 0 : 

:0:P:H 

H 


Aceste structuri sînt în acord cu rezultatele razelor X, reacţii de schimb 
(A.I. Brodskii şi colab. 1950—1953) şi cu studiile din spectrul 
Raman. 
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Proprietăţi chimice. Acidul hipofosforos este un ortoacid mono- 
bazic după cum rezultă din analiza sărurilor, din măsurătorile termo- 
chimice şi de neutralizare. Acidul hipofosforos se descompune termic 
în acid fosforic şi hidrogen fosforat în două etape: 

140°C 170°C 

6H 3 P0 2 -> 4H 3 P0 3 + 2PH 3 -» 3H 3 P0 4 + 3PH 3 

Acidul hipofosforos este redus de hidrogenul născînd la hidrogen fosforat. 
Acidul hipofosforos este un reducător energic. Aceasta rezultă din poten¬ 
ţialele standard pentru reacţiile următoare : 

II 3 P0 2 + H 2 0 ZZl H 3 PO 3 + 2H+ + 2e E° = 0,50 V 

II 2 PO 2 " + 30H- HPO§“ + 2H 2 0 + 2e E° = 1,57 V 

Iodul în mediu acid îl oxidează la acid fosforos şi în mediu alcalin la acid 
fosforic (R . O . Griffith, A. Mac Keown şi R . P . Ta vio r— 
1940): 

H 3 P0 2 + I 2 + H 2 0 = H 3 PO 3 + 2HI 

Cloratul şi iodatul de potasiu, clorul, bromul, acidul azotic, perman- 
ganatul de potasiu îl oxidează la acid fosforic : 

3H 3 P0 2 + -IHNO 3 = 3H 3 P0 4 + 4NO + 2H 2 0 

Acidul hipofosforos reduce acidul sulfuric la anhidrida sulfuroasă şi sulf, 
anhidrida arsenoasă, la arsen amorf. Reduce sărurile de argint, aur, pla¬ 
tină, paladiu la metale, clorura de mercur (II) la clorură de mercur (I), 
sărurile de arsen la arsen metalic : 

3H 3 P0 2 + 2AuC1 3 + 3H 2 0 = 2Au + 6HC1 + 3H 3 P0 3 
H 3 P0 2 + 2AgN0 3 + H 2 0 = 2Ag + 2HN0 3 + H 3 P0 3 
H 3 P0 2 + 2HgCl 2 + H 2 0 = Hg 2 Cl 2 + 2HC1 + H 3 P0 3 ^ 

2AsC1 3 + 3KH 2 P0 2 + 3H 2 0 = 2As + 3H 3 P0 3 -f- 3KC1 + 3HC1 

Acidul hipofosforos şi sărurile sale pun în libertate din sărurile lor nu numai 
metale nobile (Au, Ag, Pd, Pt) ci şi Cu, Hg şi Bi: 

H 3 P0 2 -f 2CuS0 4 + 2H 2 0 - 2Cu + 2H 2 S0 4 + If 3 P0 4 

Acidul hipofosforos şi hipofosfiţii sînt agenţi oxidanţi foarte slabi, după 
cum rezultă din potenţialele standard indicate pentru reacţiile : 

3H 2 0 + 1/4 P 4 = H 3 P0 2 + H 3 0+ + e E° = 0,51 eV 

20H- + 1/4P 4 = H 2 P 02 + c E° = 2,05 eV 

Acidul este redus la fosfină de zincul metalic. 

Hipofosfiţii sînt săruri ale acidului hipofosforos cu o formulă de tipul 
M'H 2 P0 2 . Se formează prin hidroliza fosforului alb în soluţii alcaline. 
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Toţi hipofosfiţii stat uşor solubili în apă. Cei ai metalelor alcaline 
sint ceva mai puţin solubili. Se dizolvă în alcool. Hipofosfiţii metalelor 
alcaline cristalizează cu puţină sau fără apă de hidratare, pe cind cei ai 
metalelelor divalente sînt, deobicei, hexahidrataţi. 

Hipofosfiţii sînt mai puţin toxici decît fosforul sau fosfina. Hipofos¬ 
fiţii de calciu, fier (III) şi sodiu se folosesc în medicină ca tonice. 

Recunoaştere şi determinare. Hipofosfiţii pot fi 
determinaţi prin oxidare la fosfaţi cu apă oxigenată şi precipitare ulterioară. 
Acidul ca şi sărurile pot fi titrate volumetric cu iod, permanganat, sulfat 
de ceriu (IV), acid iodic, amestec de bromură-bromat (I. M . K o 11 - 
b o f f — 1927). 

Acidul fosforos. A fost descoperit de H . Davy în anul 1812. 
L.J.TbdnardjP.L. DulongşiJ.J. Berzelius l-au 
analizat. A fost studiat de H . Rose (1926—1927). 

Preparare. Se obţine tratînd picătură cu picătură apă răcită cu tri- 
clorura de fosfor (H . Davy): 

PCI, + 311,0 = II,PO, + 3HC1 

Se distilă apoi sub presiune redusă pentru a elimina acidul clorhidric 
şi o parte din apă. Acidul ortofosforos cristalizează. Se mai obţine prin 
hidroliza triclorurii de fosfor cu acid oxalic care furnizează apă : 

PCI, + 3H,C,0, = H,PO, + 3C0 + 3C0, + 3HC1 

Cind încetează formarea spumei se răceşte soluţia. Se mai poate obţine 
cu un curent de clor care reacţionează cu fosfor sub apă sau prin hidroliza 
tribromurii, triiodurii sau anhidridei fosforoase: 

p,o, + 3H,0 = 2H 3 PO, 

Mai pur se obţine din reacţia hidrogenului sulfurat cu fosfit de plumb : 

PbHPO, + H,S = H,PO, + PbS 

Proprietăţi f izice şi chimice. Acidul fosforos se topeşte la 71°C devenind 
un lichid incolor şi siropos. Lichidul supratopit are densitatea 1,651 
la 21,2°C. Se dizolvă uşor în apă. Acidul fosforos solid se descompune 
termic la 200°C conform reacţiilor : 

4H,P0, = 3H,P0, + PH, 

4H,P0, = 3HPO, + PH, + 3H,0 

Se comportă ca acid dibazic, cum rezultă din variaţia proprietăţilor fizice 
ale soluţiilor în cursul neutralizării (E . Cornec — 1913). Prezintă 
deci două feluri de săruri de tipul M'H 2 P0 3 şi M'„HP0 3 . Prima funcţie 
acidă indică un acid puternic, a doua imul mai slab, după cum rezultă 
din virajul unor indicatori şi determinarea constantelor de aciditate. 
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J. Thomsen a arătat că la adaosul unei a treia molecule de bază 
nu mai are loc nici un efect termic : 

HjP0 3 + H a O ^zî HjOt + H.POj" Xi = 1,6-10-* 

H„POs“ + HsO^HjOr + HPOŞ- K t = 7-10-' 

Din analiza sărurilor s-a stabilit compoziţia acidului. S-au propus două 
formule : 

/OH _ ,OH 

P-OH > O «- P—OH 
\OH \H 

Acid fo8foros Acid fosfonic 

Formula a doua este în general admisă deoarece explică dibazicitatea 
acidului fosforos. Ea este în acord cu spectrul Ramau care conţine frecvenţe 
caracteristice legăturii P—H şi cu datele spectografiei cu raze X. Puterea 
reducătoare se poate explica presupunînd că atomul de oxigen este legat 
de fosfor printr-o valeaţă semipolară. Puterea reducătoare a acizilor 
hipofosforos şi fosforos, comparabilă cu aceea a hidrogenului fosforat 
PH 3 şi a ionului fosfoniu PELf indică de asemenea prezenţa legăturilor 
P—H. în acelaşi sens pledează comportarea celor doi acizi la descom¬ 
punerea termică: 

2H 3 P0 2 = ph 3 + h 3 po 4 
4H 3 P0 3 = PH 3 + 3H 3 P0 4 

Din măsurători magnetice, P . Pascal a atribuit fosfitului de sodiu 
structura esterilor simetrici, iar D . V o i g t (1949) din puterea rotatorie 
magnetică formula fosfonică. 

Din reacţia de transformare a esterilor fosforoşi P(OR) 3 în fosf inaţi HPO 
(OR) 2 se trage concluzia că structura tricoordinată a acidului fosforos 
este instabilă. O grupă OR hidrolizează mult mai uşor decît celelalte 
două : 


/OR I. /OR ^0 

P^-OR + R'I = >p(-OR -» R'P^-OR + RI 

\OR R #/ \OR \OR 

Sub acţiunea acidului clorhidric, ortoesterii se transformă intr-un diester : 

/OR h v .OR 

P^-OR +HQ = RC1 + >P( 

\OR O' 4 X OR 

Pentru a explica aceste contradicţii s-a admis existenţa unui echilibru 
tautomer între cele două forme. S-ar părea că acidul proaspăt preparat 
este capabil să formeze săruri trimetalice. Încercînd să prepare acidul 
simetric, D . V o i g t (1953) a demonstrat crioscopic şi magneto-optic 
faptul că în soluţiile concentrate există un dimer P 2 0 6 H 6 . Aceasta ar explica 
anomaliile observate la oxidare cu iod sau clorură de mercur (II). 
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Hidrogenul născînd reduce acidul fosforos la hidrogen fosforat. El 
se comportă deci ca reducător mai slab decît acidul hipofosforos : 

H 3 PO 3 + 6 H = ph 3 + 3H 2 0 

în general, acidul fosforos şi fosfiţii sînt agenţi reducători puternici, 
după cum rezultă din potenţialele de electrod standard ale reacţiilor : 

H 3 PO 3 + H 2 0 ZZl H 3 P0 4 + 2H+ + 2e E° = 0,276 V 
HPO§" + 30H- ZZ.1 POJ- + 2H 2 0 + 2e E° = 1,12 V 

Soluţiile sale sînt autooxidabile şi catalizabile de metale coloidale, ioni 
de fier (II), acid iodhidric, lumină. Bromul transformă acidul fosforos 
în acid metafosforic : 


Br 2 + H 3 PO 3 = HP0 3 + 2HBr 

Iodul reacţionează într-un mod complicat, reacţia variind cu aciditatea 
mediului. Acidul sulfuros este redus la cald cu depunere de sulf şi acidul 
sulfuric este redus la dioxidul de sulf: 

2H3PO3 + H 2 S0 3 = 2H 3 P0 4 + s + HoO 

Acidul sulfuric, azotic, cromic, cromaţii metalelor alcaline, permanganatul 
de potasiu oxidează acidul fosforos. Reacţionează încet cu clorura de 
mercur (II) şi foarte încet cu peroxodisulfaţii în absenţa ionilor Ag + sau 
a iodului drept catalizator. Sărurile de argint şi de mercur la cald sînt 
reduse la argint şi mercur metalic : 

H 3 PO 3 + 2AgN0 3 + H 2 0 = 2Ag + H 3 P0 4 + 2HN0 3 
.Hg(N0 3 ) 2 + H 3 PO 3 + H 2 0 = H 8 P0 4 + 2HN0 3 + Hg 

Clorura de mercur (II) este redusă întîi la clorură de mercur (I) şi apoi 
la mercur metalic. 

Fosfiţii metalelor alcaline şi cel de calciu se dizolvă uşor în apă, 
pe cînd ceilalţi sînt foarte greu solubili. Spre deosebire de hipofosfiţi, 
fosfiţii nu se oxidează în aer. Un fosfit solubil tratat cu azotat de argint 
precipită Ag 2 HP0 3 alb, care cu timpul se înnegreşte datorită reacţiei: 

Ag 2 HP0 3 = 2Ag + HPO 3 


Se cunosc o serie de compuşi organici de formulă R—P^OH numiţi 

'OH 


acizi fosfonici. 

Recunoaştere şi determinare. Acidul fosforos poate 
fi titrat cu iod, brom, permanganat de potasiu, acid iodic. In amestec 
cu alţi acizi se determină puterea reducătoare şi fosforul total sau trasînd 
prin metode fizico-chimice curbele de neutralizare (R. Paris şiP. 
T a r d y 1947). 
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întrebuinţări. Acţiunea reducătoare a acidului fosforos a 
fost utilizată la dozarea selenului şi telurului. 

Acidul ortofosf orie. Acidul fosforic a fost descris de K . W . Schele 
în anul 1777 şi A. L. Lavoisier în anul 1780 care l-au obţinut 
oxidînd fosforul cu acid azotic. Compoziţia sa a fost determinată de J . J . 
Berzelius (1811) şi L . J . The nard (1813). 

Preparare. Se tratează, într-o retortă, o parte fofosfor alb cu 7 părţi 
acid azotic de densitate 1,2 (acidul mai concentrat provoacă explozie). 
Gîtul retortei intră într-un balon răcit cu apă. Se încălzeşte lichidul pînă 
dispare fosforul şi oxizii de azot: 

3P + 5HN0 3 + 2H 2 0 = 3H 3 P0 4 + 5NO 

Se filtrează soluţia şi se concentrează. Ultima concentrare se face în capsulă 
de aur sau platină, întrucît acidul fosforic concentrat atacă porţelanul. 
Nu se încălzeşte peste 150°C spre a nu se forma acid pirofosforic şi meta- 
fosforic. Cristalizarea se face prin însămînţare cu un germen. Fosforul 
alb se înlocuieşte cu cel roşu, cînd reacţia devine mai regulată. Oxidarea 
este favorizată de prezenţa unor cantităţi mici de brom şi mai ales iod. 
Se poate prepara acid fosforic tratînd fosfatul disodic cu acid clorhidric : 

Na a HP0 4 + 2HC1 = 2NaCl + H 3 P0 4 

Clorura de sodiu insolubilă în acid fosforic se depune. Se mai poate trata 
fosfatul primar de amoniu cu acid clorhidric sau difosfatul tricalcic cu 
acid fluorhidric : 


Ca 3 (P0 4 ) a + 6HF = 3CaF a + 2H 3 P0 4 

în industrie se tratează fosfaţii naturali, oasele calcinate, cenuşa 
Thomas de la fabricarea fierului, fontei şi oţelului, cel mai des cu cantitatea 
strict necesară de acid sulfuric concentrat pentru a precipita calciul (pro¬ 
cedeul umed): 


Ca 3 (P0 4 ) a + 3H 2 S0 4 = 3CaS0 4 + 2H 3 P0 4 

Cu ajutorul unor filtre-presă se separă sulfatul de calciu. Se concentrează 
apoi în căldări de plumb la 50°BA Acidul fosforic industrial conţine 
acid sulfuric şi impurităţi din fosfaţii naturali. Acest acid fosforic im¬ 
pur se utilizează la prepararea fosfatului secundar de amoniu care ser¬ 
veşte ca îngrăşămînt, întrucît purificarea este anevoioasă. 

După procedeul uscat, fosfaţii naturali sînt încălziţi în cuptor înalt 
sau în cuptor electric cu cocs şi nisip. Amestecul gazos care iese din cuptor 
şi constă din vapori de fosfor şi oxid de carbon este ars la pentaoxid 
de difosfor cu ajutorul unui curent de aer în exces. Gazele care conţin 
pentaoxid de difosfor sînt tratate cu apă sau cu o soluţie de acid fosforic 
50%. Se obţin astfel soluţii de acid fosforic de concentraţie 85—90%. 

p 4 o 10 + 6H 2 0 = 4H 3 P0 4 
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Cind nu se dozează bine cantitatea de apă se obţine un amestec de acid 
ortofosforic, trifosforic H 5 P 3 O 10 , pirofosforic H 4 P 2 0, şi metafosforic (HP0 3 )„ 
(P.ÎT. Bell —1947, T. Fuwa - 1953). 

Fosforul este oxidat la acid fosforic de vaporii de apă la 1000°0 ( G . F . 
Liljenroth) sau la 600°C sub presiune şi în prezenţa unui catalizator 
(W . I p a t i e f f ) conform reacţiei: 

1/4 P, + 3H a O = HP0 3 + 5/2 H a 

De la acidul metafosforic la acidul ortofosforic se trece uşor. Se poate 
trata fosforul lichid la 300°C intr-o autoclavă de argint cu apă în prezenţa 
catalizatorilor (L. Hackspill şiD. Claude — 1932). Se poate 
forma acid fosforic prin acţiunea clorului, bromului, iodului, hipoclori- 
ţilor, acidului azotic, permanganaţilor şi a altor oxidanţi asupra acizilor 
hipofosforos, fosforos şi hipofosforic. Se obţine prin hidratarea acidului 
metafosforic şi pirofosforic. De asemenea se obţine acid fosforic prin acţiunea 
apei asupra pentafluorurii, pentaclorurii şi pentabromurii de fosfor sau 
asupra oxitriclorurii, oxitrifluorurii şi oxitribromurii de fosfor : 

PCIj + 4HjO = HjPO, + 5HC1 

POClj + 3H.0 =. HjPO, + 31 ICI 

Proprietăţi fizice. Acidul fosforic siropos care corespunde act formuleixe 
H 3 PO 4 cristalizează în prisme ortorombice prin răcire sau însămînţare cu 
un cristal format. Din soluţie mai puţin concentrată se formează cristale 
clinorombice de compoziţie : 2H 3 P0 4 II.O, aşa cum rezultă din măsurători 
de forţe electromotoare ( H . G i r a n — 1908). 

Acidul pur ca şi hidraţii constau din grupe tetraedrice P0 4 legate 
prin legături de hidrogen : 



Aceste legături persistă în soluţii concentrate şi determină natura sa 
siropoasă. Pentru soluţii mai puţin concentrate de circa 50%, anionii 
fosfat sînt legaţi prin legături de hidrogen cu molecule de apă, mai degrabă 
decît cu alţi anioni de fosfat. Acidul anhidru se topeşte la 42,3°C, iar hi- 
dratul la 29,3°C. Densitatea acidului topit este 1,880. 

Conductibilitatea acidului fosforic proaspăt topit este mare, ceea ce 
sugerează o autoprotoliză ( B . A . M u n s e n — 1904) : 

h 4 pcu +h 2 po 4 - 


2H 3 PO, 
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Conductibilitatea electrică a soluţiilor de acid fosfor ic trece printr-un maxim 
la 74—75°C. Scăderea punctelor de topire ale soluţiilor de acid fosforic 
prezintă un minim corespunzător formulei H 3 P0 4 . Presiunea de vapori 
creşte cu temperatura şi scade cu concentraţia acidului. Se amestecă cu 
apa în orice proporţie. Este delicvescent. 

Multă vreme s-a atribuit acidului fosforic formula : 

OH 

o = P -OH 
I 

OH 

Regula octetului şi structura simetrică a anionului au indicat formularea 
acidului fosforic cu o legătură semipolară în locul legăturii duble : 

OH 

l 

O -t- P — OH 
I 

OH 

Formularea electronică a acidului fosforic este următoarea (S. Fur- 
b e r g 1954): 


:0: 

H:b:P:0*:H 
:0: H 


Ionul fosforic are o formă tetraedrică uşor deformată, cu fosforul 
în centru. Prin difracţie de raze X şi spectrografie Raman rezultă o dis¬ 
tanţă medie P — O = 1,55 Â. Aceas¬ 
tă combinaţie polihidroxilată tre¬ 
buie să se preteze la o eliminare a 
moleculelor de apă în detrimentul 
grupelor OH care aparţin aceluiaşi 
anion sau unor anioni diferiţi, cu 
formarea unui lanţ sau a unei reţele 
în care atomii de fosfor sînt legaţi 
prin punţi de oxigen simple sau duble. 
Pir oii za acidului fosforic a fost amplu 
studiată. Echilibrul între diferitele 
specii este complicat şi nu există 
domenii care să corespundă unor specii pure. Studiul este delicat din 
cauza dificultăţilor analitice şi a necunoaşterii speciilor condensate, 
altele decît acidul pirofosforic. P.N.Bell (1947 —1948) punînd la 
punct un mod de analiză ameliorat prezintă rezultatele sale în fig. 215. 
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Datele arată că procesul evoluează spre acidul metafosforic. Pe de altă 
parte şi lucrările sale lasă nedozată circa 12% din substanţa supusă 
hidrolizei care nu s-a atribuit acidului tetrafosforic sau termenilor superiori. 

Proprietăţi chimice. Acidul ortofosforic este triprotric. Din valorile 
căldurilor de neutralizare decurge că prima funcţie corespunde unui acid 
puternic, a doua unuia slab şi a treia unuia foarte slab. Căldurile de neu¬ 
tralizare pentru o moleculă de bidroxid de sodiu, două, trei sînt 14,68 kcal, 
11,6 kcal şi respectiv 7,39 kcal. 

Cele trei funcţiuni se comportă diferit faţă de indicatori. Culoarea 
unei soluţii de hematoxilină poate pune în evidenţă cele trei funcţiuni 
( L y o n s — 1908). Dacă se foloseşte ca indicator metiloranjul se produce 
un viraj al culorii de la roşu la galben la adaosul exact al unui mol de bază 
tare. Dacă se utilizează fenolftaleina, culoarea roşie apare în momentul 
în care s-au adăugat doi moli de bază. Al treilea atom de hidrogen nu se 
poate titra în prezenţa indicatorilor obişnuiţi. 

Studiul neutralizării prin metode fizico-chimice pune în evidenţă 
funcţiile acide. Măsurători de conductibilitate electrică pun în evidenţă 
uşor prima treaptă, în soluţii chiar diluate apare a doua, iar a treia numai 
în soluţii concentrate. 

h 3 po 4 ;=? h* 4 - h 2 po“ 
h 2 pc 7 h+ + hpoî~ 

HPOJ- H+ + POS“* 

Crioscopic apare un minim ce corespunde 
celei de a treia trepte de disociere. Densi¬ 
tatea prezintă un maxim pentru fosfatul 
monopotasic şi un minim pentru cel tripo- 
tasic. Prin măsurători de fenomene de capi- 
laritate apar toate funcţiunile (R . Du- 
b r i s a y — 1913). Din temperaturi de 
miscibilitate cu o soluţie de fenol se pun 
uşor în evidenţă ultimile două trepte ( R . 

Dubrisay — 1922). Titrarea potenţio- 
metrică a celor trei trepte este arătată în 
fig. 216. 

Deşi este slab, acidul fosforic fiind puţin 
volatil deplasează acizii azotic şi clorhidric 
din sărurile lor. Prin încălzire puternică 
acidul fosforic pierde apă (250—260°C) şi trece în acid pirofosforic, iar 
acesta încălzit la 400°C se transformă treptat prin pierdere de' apă, în 
acid metafosforic: 

2H 3 PC 4 h 2 o + h 4 p 2 o 7 ;=? 2H 2 0 + 2HP0 3 


K x = IO ” 1 - 96 
K 2 = 10 “ 7 - 24 
K z = IO - 12 - 6 
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Acidul fosforic formează trei feluri de săruri: MH 2 P0 4 , M 2 HP0 4 şi M 3 P0 4 . 
Ei se numesc mono, di sau trifosfaţi sau fosfaţi primari, secundari 
sau terţiari. De exemplu NaH 2 P0 4 este un fosfat primar de sodiu sau fos¬ 
fat diaeid de sodiu. Există trei ortofosfaţi pentru cea mai mare parte a 
metalelor şi mai ales pentru metalele alcaline şi alcalino-pămîntoase. 

Neutralizarea acidului cu hidroxizi alcalino-pămîntoşi este compli¬ 
cată din cauza fosfaţilor, difosfaţilor şi trifosfaţilor insolubili şi sărurilor 
bazice caro se formează. Cu amestecul de hidroxizi se formează fosfaţi 
micşti. 

Studiul acţiunii căldurii asupra acidului fosforic arată că procesele 
de condensare depind pe lingă temperatură şi de presiune şi de compoziţia 
probelor (G . Tarbutton şi M.E. D e m i n g — 1950). 

Fo.sfaţii primari au caracter acid în soluţie apoasă (pH = 4,5). Carac¬ 
terul acid al sărurilor primare datorit disocierii: 

HjPOi" h+ + HPOj- 

estc mai puternic decît cel datorit hidrolizei: 

H 2 Por + H,o h 3 po 4 + ho- 

Aceasta rezultă şi din curba de titrare potenţiometrică. A doua 
treaptă corespunde unui acid slab; fosfaţii secundari solubili au reacţie 
alcalină (pH = 9,6) datorită hidrolizei. 

HPoţ- + h 2 o HjPor + ho- 

Acest echiliru predomină faţă de cel acid, datorită reacţiei: 

HPO;- ^ poj- + H+ 

în sfirşit a treia treaptă corespunzînd unui acid foarte slab, sărurile 
solubile în soluţie apoasă au caracter puternic bazic datorită hidrolizei: 

POJ- + h 2 o ;=? HPOj- + OH- 

Din amestecul în diferite proporţii de fosfat primar şi secundar, 
se pot prepara amestecuri tampon (pH = 6 — 8, pentru 90% H 2 POţ 
şi 10% HPOî - pînă la 10% H 2 POf şi 90% HPO;"). Adăugind la aceste 
soluţii un acid sau o bază, în anumite limite, concentraţia ionilor de hidro¬ 
gen se menţine constantă. Dacă se adaugă un acid, ionii de hidrogen, 
sînt consumaţi în reacţia : 

îipoî- + h+ zzl Il.POi" 

Dacă se adaugă o bază soluţiei tampon, ionii hidroxid sînt consumaţi 
în reacţia : 

HjPor + HO- HPOj- + H 2 0 

Fosfaţii în general sînt săruri puţin solubile. Cei primari sînt mai solubili. 
Se cunoaşte întreaga serie de fosfaţi ai metalelor alcaline. Toţi sînt solubili. 
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Sînt insolubili fosfaţii de calciu, argint, fier divalent şi plumb. O serie 
de fosfaţi se dizolvă în acizi minerali deoarece aceştia sînt mai puternici 
decît acidul f osf orie. Sînt insolubili chiar în acizi puternici fosfaţii de bismut, 
st.aniu, titan, zirconiu, hafniu şi toriu. Fosfaţii solubili se obţin prin neu¬ 
tralizarea acidului cu o bază sau cu carbonat: 


NaOH + HjPOj = NaHjPO, + H.O 
Na 2 C0 3 + 2H s PO, = 2NaH 2 P0 4 + H 2 0 + C0 2 

Fosfatul monopotasic KH 2 P0 4 fără apă de cristalizare se fabrică industrial 
prin topirea clorurii de potasiu cu acid fosforic. Metafosfatul de potasiu 
care se obţine în acest fel, hidrolizează şi din soluţie cristalizează fosfatul 
primar. Serveşte ca îngrăşămînt agricol. 

Sarea de sodiu cea mai utilizată este fosfatul secundar 
Na,HP0 4 -1211,0. Este un compus cristalin, incolor, care se topeşte la 
40°C şi pierde apa la 100°C. La aer dodecahidratul se transformă în dihi- 
drat Na 2 HPO, -2H 2 0. Este efluorescent la aer. Frumos cristalizat, este 
şi (KH 4 ),HP0 4 care se utilizează ca îngrăşămînt, în chimia analitică şi 
farmacie. 

Tratînd o soluţie de fosfat secundar de sodiu cu clorură de amoniu, 
se obţine un fosfat mixt de sodiu şi amoniu NH 4 NaHP0 4 -4H 2 0 cunoscut 
sub numele de sare de fosfor sau sare microcosmică. Acesta se foloseşte 
în chimia analitică pentru prepararea perlelor. 

Fosfatul de sodiu terţiar se obţine prin evaporarea soluţiilor apoase 
ce conţin acid fosforic şi hidroxid de sodiu în raport stoechiometric. Eva¬ 
porând soluţia apoasă la temperatura ambiantă, se obţine dodecahidra¬ 
tul cristalin, în reţeaua căruia se intercalează însă hidroxid de sodiu. 
Peste 70°C se obţine combinaţia Na 3 P0 4 -6H 2 0, iar peste 100°C Na 3 P0 4 • 
1/2 H„0. Fosfatul de sodiu terţiar serveşte la epurarea apelor folosite 
pentru alimentarea eazanelor cu abur. Fosfaţii insolubili se obţin prin 
dublu schimb. Astfel fosfatul de argint galben se formează ca un precipitat 
în soluţie tamponată cu acetat de sodiu : 

NajHPO, + 3AgN0 3 - Ag 3 P0 4 + 2NaN0 3 + HN0 3 

Tamponarea este necesară întrucît din reacţie rezultă acid azotic. 
Este solubil în amoniac şi acid azotic. Fosfatul de magneziu şi amoniu 
se obţine ca precipitat cristalin, în reacţia dintre fosfatul unui metal alcalin, 
o sare de magneziu, clorură de amoniu şi amoniac : 

Mg 8 + + NH S + HPOî- + 6H 2 0 - MgNH 4 P0 4 • 6H,0 
Cristalizează cu şase molecule de apă : NH 4 MgP0 4 -6H 2 0 
în prezenţa molibdatului de amoniu precipită fosfomolibdatul de amoniu 
de culoare galbenă : 

IIPOJ- + 12MoOj- + 3NH 4 -f 23H+ =/12H.O + (NH 4 ) s [P(Mo 3 O 10 ) 4 ] 
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Acesta mai poate fi formulat şi astfel: (NH 4 ) 3 H 4 [P(Mo 2 0 7 ) 6 ].Este un 
compus galben, cristalin, insolubil în acid azotic însă solubil în amoniac. 
Se utilizează în analiza cantitativă. 

Chimia fosfatului de calciu este complicată. în natură fosfatul de 
calciu apare ca sare dublă cu difluorură şi diclorură de calciu numită 
apatită sau cu hidroxid de calciu numită hidroxilapatită. Adăugind fosfat 
disodic la o soluţie neutră de ioni de calciu, se obţine fosfat secundar de 
calciu, greu solubil şi amorf, care după un timp, în contact cu soluţia 
mamă, cristalizează ca CaHP0 4 -2H 2 0 : 

Ca 2 + -f HPO5- = CaHP0 4 

Făcînd precipitarea în prezenţa amoniacului sau a clorurii de amoniu se 
formează hidroxilapatita Ca 5 (P0 4 ) 3 0H, greu solubilă. Fosfatul terţiar 
de calciu nu se poate precipita din soluţie, din care se obţin amestecuri 
de fosfat secundar şi hidroxilapatită confundate cu fosfatul terţiar. Aceste 
amestecuri în raport 1: 1 se pot transforma prin calcinare în fosfat ter¬ 
ţiar. Compoziţia apatitelor arată că la cinci ioni Ca 2 + corespund trei ioni 
PO4 - . Bilanţul sarcinilor necesită un anion monovalent (F”, CI”, OH”) 
pentru ca reţeaua să fie stabilă. Fosfaţii terţiari şi secundari insolubili, 
ca de exemplu cei de calciu, hidroxilapatita, trec prin acidulare în fosfaţi 
primari solubili. Din această cauză fosfaţii terţiari se dizolvă în acizi chiar 
slabi şi nu precipită din soluţie acidă. La calcinare, fosfaţii primari se 
transformă în pirofosfaţi şi aceştia în metafosfaţi: 

— nO — «HjO 

2nNaH 2 P0 4 —» nNa 2 H 2 P 2 0 7 - > (NaP0 3 ) 2n 

Fosfaţii secundari calcinaţi trec în pirofosfaţi, iar cei secundari care con¬ 
ţin radicali volatili trec în metafosfaţi: 

2Na 2 HP0 4 = Na 4 P 2 0 7 + H 2 0 
NH 4 NaHP0 4 = NaP0 3 + H 2 0 + NH 3 

Fosfaţii terţiari sînt stabili la calcinare, afară de cazul în care conţin 
componenţi volatili, cînd trec în pirofosfaţi: 

2MgNH 4 P0 4 = Mg 2 P 2 0 7 -f H 2 0 -f 2NH 3 

Fluorul reacţioneză cu soluţiile de acid fosforic sub 10°C formînd acid 
peroxodifosforic H 4 P 2 O g . Prin acţiunea fluorurii de amoniu asupra penta- 
oxidului de difosfor, se obţin două săruri, una derivată de la acidul mono- 
fuorofosforic POF(OH) 2 şi alta de la acidul difluorofosforic POF 2 (OH) 
(W. Lange- 1929): 

p 2 o 6 + 3NH 4 F = nh 4 po 2 f 2 + (NH 4 ) 2 P0 3 F 

Aceştia se mai formează prin hidroliza oxifluorurii de fosfor (W. L a n g e 
şi R. Livingston — 1947): 

pof 3 + h 2 o = hpo 2 f 2 + HF 
HP0 2 F 2 + H 2 0 = H 2 P0 3 F + HF 
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Difluorofosfatul de amoniu este solubil şi se separă. Monofluorofosfatul de 
amoniu se transformă în sare de argint insolubilă, care cu acid clorhidric 
pune în libertate acidul monofluorofosforic. Acidul monofluorofosforic 
hidrolizează : 


H 2 P0 3 F 4- H,0 = H 3 P0 4 + HF 

Formează săruri cu oxizii metalici şi cu bazele organice. Se aseamănă 
prin proprietăţile sale cu acidul sulfuric. Monofluorofosfatul de lantan 
este solubil ca şi sulfatul de lantan. 

Acidul difluorofosforic a fost studiat de W. Lange (1927—1929) 
şi nu se cunoaşte ca şi primul decît în soluţie. Se prepară topind în creuzet 
de nichel fluorura de amoniu cupentaoxidde difosfor şi dizolvînd topitura 
în apă. Soluţia se neutralizează cu amoniac şi se acidulează cu acid acetic. 
Cu o soluţie acetică de nitron se precipită sarea de nitron HP0 2 F 2 •C 20 H lfl !N 4 , 
verde-gri. Din aceasta se eliberează acidul difluorofosforic cu acid azotic 
obţinîndu-se o soluţie. 

Hidrolizează cu apa conform echilibrului: 

hpo 2 f 2 + h 2 o h 2 po 3 f + hf 

Prezintă analogii cu acidul fluoroboric, permanganic sau percloric. Se 
cunosc săruri de tetrametilamoniu, de stricnină, brucină, morfină, cocaină, 
amoniu, potasiu, calciu. Hidrolizează în timp, complet: 

HP0 2 F 2 + 2H a O = 2HF + H 3 P0 4 

H. Meerwein şi K. Bodendorf (1929) au obţinut o soluţie 
siropoasă de acid diclorofosforic pe baza reacţiilor : 

poci 3 + h 2 o = hpo 2 ci 2 + HCl 

PC1 5 + 2H,0 = HP0 2 C1, + 3HC1 

Un dozaj acidimetric cu apă de barită şi timolftaleină arată că se titrează 
două şi patru molecule de acid în cele două reacţii, ceea ce este o dovadă 
a existenţei acidului. Se cunosc săruri metalice, eteri POCl 2 (OC 2 H 5 ) etc. 

Este cunoscut un mare număr de amino şi acvo-aminoacizi ai fosforului 
(L. F. Audrieth şi O. F. Hill—1948). Dintre aceştia pot fi citaţi : 
acidul amidofosforic H 2 P0 3 NH 2 , acidul diamidofosforic HP0 2 (NH 2 ) 2 , 
imidodifosforic HN [PO(OH) 2 ] 2 , diimidotrifosforic, triimidotetrafosforic etc. 
Acidul f osf orie formează o serie de heteropoliacizi: H 3 P0 4 -12Mo0 3 - 

• 30H 2 O ; H 3 P0 4 • 12Mo0 3 • 24H a O ; H 3 P0 4 • 12W0 3 • 30H 2 O şi H 3 P0 4 • 12W0 3 • 

• 24H 2 0. J. J. Berzelius a descris încă din anul 1826 fosfomolib- 
datul de amoniu folosit în chimia analitică. A. M i o 1 a t i a utilizat 
metodele fizico-chimice pentru a determina structura lor. Prin titrare con- 
ductometrică cu hidroxid de sodiu a combinaţiilor de mai sus se titrează 
cu mai mult hidroxid decît este necesar unui acid tribazic. A. M i o 1 a t i şi 
A. Rosenheim au presupus că derivă de la formula H 12 _„[X M O fl ] 
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unde n este valenţa atomului central, în cazul considerat fosfor şi în care 
oxigenul poate fi înlocuit cu radicali acizi JloOf - , WO; - , Mo.O; - , Y 2 0( - 
etc. In acest sens se poate scrie : R 7 [P(Mo 2 0 7 ) 6 ], R ? [P(W 2 0 7 ) 6 ],R,[P(V 2 0 6 ) 6 ]. 

Conductibilitatea electrică moleculară a sării de guanidină (CN 3 H 6 j 7 
[P(Mo 2 0 7 ) 6 ] concordă cu această formulare. în sprijinul acestei formulări 
vine existenţa hidratului : H 3 P0 4 .2H 2 0 care poate fi formulat II 7 (PO c ). 
Complexitatea soluţiilor unor asemenea combinaţii este datorită unor 
disocieri de tipul : 

Hj[P(M0 2 O 7 ) 6 ] ;=? 7H+ + [P(Mo a O,) s r- 


H, [P(Mo 2 0 7 ) 6 ] + H 2 0 t * H 7 [PO(Mo 2 0 7 ) 5 ] + H 2 Mo 2 0 7 etc. 

cu apariţia unor specii ca : H 7 [PO(Mo 2 0 7 ) 5 ], H 7 [P0 2 (Mo 2 0 7 ) 4 ], H 7 [P0 3 
(Mo 2 0 7 ) 3 ] etc. 

După P. Pfeiffer, aceşti compuşi trebuie să se formuleze total 
diferit : H 7 [P0 6 (W0 3 ) 12 ]«H 2 0, iar după J. F. Keggin care ţine 
seama de rezultatele măsurătorilor rontgenografice acidul fosfowolframic 
H 3 P0 4 .12W0 3 . n H 2 0 trebuie formulat astfel: H 3 [P(W 3 O 10 ) 4 ].*H 2 O. 

Structura acidului H 3 [P(W 12 O 40 )]. 5H 3 0 constă dintr-o cuşcă de 12 
octaedri W0 6 grupate în jurul unui tetraedru P0 4 . Fiecare atom de oxigen 
din P0 4 este comun unei grupe de trei octaedre WO e . Fiecare din aceste 
octaedre au patru din cei cinci oxigeni care mai rămîn, comuni cu patru 
octaedre WO, vecine (muchii comune) astfel incit rămîne un singur atom 
de oxigen liber la fiecare octaedru legat numai de atomul central de 
wolfram. Aceasta duce la formula [PW 12 0 43 ] 3- . Structura aceasta lasă 
mult loc pentru apa de hidratare. Această structură apare şi în alţi hetero- 
poliacizi de acest tip, care se mai numesc heteropoliacizi 12. Există şi alte 
tipuri de heteropoliacizi. Cu acidul iodic acidul fosforic formează acidul 
fosforiodic P 2 0 6 .18I 2 0 5 .4H 2 0. Cu acidul vanadic se formează : V 2 0 5 .P 2 0 5 . 
14H 2 0, 2V 2 0 6 .3P 2 0 5 .9H 2 0. S-au izolat şifosfaţii acidului titanic, zirconic, 
stanic şi silioic : P 2 0 5 .Ti0 2 , P 2 0 5 .Zr0 2 , P 2 0 5 .Sn0 2 , P 2 0 5 .SiO„. 
Heteropoliacizii formează săruri cu metalele alcalino-pămîntoase sau grele, 
cu proteinele, cu bazele organice cu azot în special cu alcaloizii. Cu guanidina 
s-au obţinut săruri insolubile. 

Biochimia acidului fosforic. Sub formă de ioni sau derivaţi organici, 
acidul fosforic nu este toxic. El este o componentă indispensabilă oricărei 
celule vii, animale şi vegetale. în organismul animal se găsesc fosfaţi: 
din oase sau dinţi, înglobaţi într-o substanţă organică numită colagen. 
Sîngele conţine fosfat monosodic şi disodic, care alături de carbonaţii 
acizi au o acţiune tampon, menţinînd constantă concentraţia ionilor de 
hidrogen. Prin urină se elimină continuu fosfaţi. Fosfaţii de calciu se mai 
găsesc în scoici şi carapacele crustaceelor. Acidul fosforic se găseşte în 
combinaţii organice care sînt hotărîtoare pentru procesele vitale ale ani¬ 
malelor şi plantelor. Fosfatidele (derivaţi ai grăsimilor), fosfoproteidele 
(de exemplu cazeina din lapte, vitelina din gălbenuşul de ou etc.), acizii 
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nucleici (componenţi ai nucleelor celulare şi suportul material al caracte¬ 
relor ereditare), unele enzime ce derivă de la vitaminele B 4 şi B 2 şi alte 
substanţe au rol important în oxidările din celule, fermentaţia alcoolică, 
contracţia muşchilor etc. Fosforul necesar vieţii animalelor se ia direct 
cu hrana sau indirect prin intermediul plantelor care şi-l completează din 
sol. 

Recunoaşte re şi determinare. Acidul fosforic for¬ 
mează un precipitat galben cu azotatul de argint, un precipitat alb de 
fosfat amoniaco-magnezian cu mixtura magneziană, unul galben cristalin 
de fosfomolibdat de amoniu. Acidul fosforic nu congelează albumina. 
Fosfatul amoniaco-magnezian poate fi calcinat la pirofosfat şi clntărit 
ca atare : 

2NH 4 MgP0 4 = Mg 2 P.O, + H 2 0 + 2NH S 

Fosfomolibdatul de amoniu se poate cîntări direct sau se poate dizolva 
in amoniac şi precipita sub formă de fosfat de magneziu şi amoniu. Fosfo¬ 
molibdatul de amoniu poate fi redus la un compus albastru care se poate 
titra cu permanganat. sau se poate determina colorimetric (G. D e n i g 6 s— 
1927, C. Z i n z a d z ă—1935). Acidul fosforic poatefi titrat în prezenţă de 
indicatori convenabili, acidimetric, sau poatefi titrat volumetric cu acetat 
de uranil. 

Întrebuinţări. Acidul fosforic se foloseşte ca îngrăşămînt 
sub formă de fosfat de calciu. Este substituit de acidul sulfuric necesar 
solubilizării fosfaţilor naturali. Serveşte la rafinarea petrolului pentru 
polimerizarea derivaţilor etilenici. O anumită cantitate se consumă în 
procedeele de producţie a metalelor, numite parkerizare. Fosfaţii sînt 
utilizaţi ca medicamente, detergenţi, la dedurizarea apelor etc. Esterii 
fosforici se utilizează ca plastifianţi, agenţi de mulare, agenţi de flotaţie, 
insecticide etc. Acidul fosforic serveşte la fabricarea fosfaţilor, a glicero- 
fosfaţilor, ca stabilizatori ai apei oxigenate, la prepararea limonadei. 
Este un catalizator deshidratant, de exemplu serveşte la prepararea 
etilenei din alcool. Este un catalizator de polimerizare. Serveşte la prepa¬ 
rarea diizobutilenei şi la polimerizarea altor olefine uşoare gazoase. în 
industria ceramică se foloseşte la fabricarea chitului de porţelan. Se mai 
utilizează în industria textilă şi la fabricarea plombelor. 

Îngrăşăminte fosjatice. Justus von Liebig (1852) poate fi 
socotit fondatorul chimiei agricole şl alimentare. El a arătat că solul 
sărăceşte în anumite săruri. Acestea trebuie redate solului pentru a-i mări 
productivitatea. Astfel sodiul, potasiul, calciul şi magneziul sînt elemente 
indispensabile oricărei celule. în plante, magneziul are un rol deosebit, întru - 
cît este o componentă a clorofilei. Pentru plante, sodiul are o importanţă 
mult mai mică decît potasiul. Lipsa potasiului şi calciului împiedică dez¬ 
voltarea lor normală. 

Fosforul necesar vieţii animalelor este luat de acestea, împreună 
cu hrana, direct sau indirect din plante care la rîndul lor îşi completează 
nevoile din sol. Elementele fosfor, azot, potasiu, calciu, magneziu, fier, 


50 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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sulf sînt redate solului mai ales după recoltă, sub forma unor combinaţii 
numite îngrăşăminte chimice. Dintre compuşii cu fosfor se utilizează ca 
îngrăşăminte fosfaţii de calciu şi de amoniu. 

Fosfatul tricalcic, răspîndit în natură ca fosforit, apatită sau hidroxil- 
apatită fiind practic insolubil în apă nu poate fi asimilat direct de plante. 
Ele dizolvă fosforitele prin unii acizi organici secretaţi de rădăcinile 
lor. Este asimilabil în cazuri excepţionale, în soluri bogate în acizi humici. 
El trebuie transformat în combinaţii solubile. Fosfatul terţiar de calciu 
insolubil se tratează cu acid sulfuric transformîndu-se în fosfat primar de 
calciu : 


Ca 3 (P0 4 ) 2 + 2H,S0 4 + 4H 2 0 = Ca(H 2 P0 4 ) 2 + 2CaS0 4 -2H 2 0 
3Ca 3 (P0 4 ) 2 • Ca(OH) 2 + 7H 2 S0 4 4- 12H 2 0 = 3Ca(H,P0 4 ) 2 + 7CaS0 4 • 2H 2 0 

Amestecul de fosfat primar de calciu şi ghips poartă numele comercial 
de superfosfat. Superfosfatul se fabrică din fosforit şi din cenuşă de oase. 
Materialul se macină şi se tratează cu acid sulfuric 60 % într-un malaxor 
de fontă. Masa semisolidă se solidifică în camere speciale, deoarece apa 
este absorbită de sulfatul de calciu ca apă de cristalizare. Produsul întărit 
este sfărîmat şi măcinat fin. Un turn de absorbţie ataşat la instalaţia de 
fabricare a superfosfatului reţine vaporii de acid fluorhidric şi tetrafluorură 
de siliciu (din difluorura de calciu şi dioxidul de siliciu conţinut în fosforit). 
Acestea se degajă o dată cu dioxidul de carbon la tratarea fosforitului 
cu acid sulfuric. Gazele sînt nocive pentru muncitorii şi vegetaţia din jur. 
Ele sînt totuşi folositoare întrucît dau porozitate masei respective şi se 
întrebuinţează pentru fabricarea criolitei artificiale Na 2 SiF 6 necesară 
industriei aluminiului. Cantitatea de fosfaţi solubili determină calitatea 
superfosfatului. 

Cînd materia primă este un fosfat bogat în carbonat şi sărac în acid 
fosforic, aceasta se tratează cu acid fosforic. în acest caz, atît fosfatul 
terţiar, cît şi carbonatul sînt transformaţi în fosfat solubil : 

Ca 3 (P0 4 ) 2 + 4H 3 P0 4 = 3Ca(H 2 P0 4 ) 2 
CaC0 3 + 2H 3 P0 4 = Ca(H 2 P0 4 ) 2 + H 2 0 + C0 2 

Acest produs poartă numele de superfosfat dublu. Fosforitul, hidroxil- 
apatita sau carbonatoapatita se pot trata pe cale uscată fără intervenţia 
acidului fosforic şi sulfuric. Se încălzeşte materia primă în cuptoare la 
1200°C cu carbonat de sodiu cristalizat, var şi silicaţi naturali ai metalelor 
alcaline. Materialul se aglomerează şi apoi se macină. Produsul comercial 
numit renania-fosfat conţine renanitul cu formula CagţPO^g-CaaSiCV 
Acesta este analog făinii S. G. Thomas, care se obţine prin măcinarea 
fină a zgurii rezultată ca produs secundar la fabricarea oţelului (Ca 4 P 2 0 9 - 
•CaSi0 3 ). Făina S. G. Thomas conţine pînă la 15—20% P 2 0 5 , din care o 
mare parte este solubil în citrat şi asimilabil. Cu ajutorul analizei rontge- 
nografice s-a dovedit că renanitul are o structură asemănătoare apatitei. 
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Fosfatul secundar de calciu CaHP0 4 sare insolubilă, este foarte uşor 
asimilabil de plante. Se tratează fosfatul natural cu acid clorhidric pentru 
a-1 transforma în fosfat primar de calciu. Se adaugă apoi un carbonat de 
calciu fin divizat sau var stins în proporţia necesară pentru a precipita 
fosfatul dicalcic : 

CaH 4 (P0 4 ) 2 + Ca(OH), = 2CaHP0 4 • 2H 2 0 
Produsul conţine 40—42% P 2 0 5 solubil in citrat. 

Se utilizează caîngrăşămînt şifosfatul secundar de amoniu (NH 4 ) 2 HP0 4 . 
Cel primar este prea sărac în azot, iar cel terţiar trece la aer în cel secundar. 
Fosfatul secundar de amoniu se prepară industrial trecînd un curent de 
amoniac printr-o soluţie de acid fosforic : 

H 3 P0 4 + 2NH 3 = (NH 4 ) 2 HP0 4 

Saturarea are loc în două etape sau se saturează acidul fosforic cu amoniac 
pînă se obţine fosfatul terţiar, care după filtrare se încălzeşte la 50—60°C. 
Amoniacul care se degajă este absorbit în apă şi serveşte din nou la satu¬ 
rarea acidului fosforic. Fosfatul secundar de amoniu serveşte la obţinerea 
unor îngrăşăminte mixte. 

Acidul monoperoxofosforic. A fost descoperit deJ. Schmidlin şi 
M. M a s s i n i în anul 1910, care l-au preparat prin acţiunea apei oxige¬ 
nate 30% asupra anhidridei fosforice : 

h 2 o +p 2 o 5 + 2H 2 0 2 = 2H 3 P0 5 

Prin acţiunea fluorului asupra acidului fosforic de concentraţie medie la o 
temperatură sub 10°C se obţin soluţii cu maximum 1,3% acid peroxomono- 
fosforic. Prin acţiunea fluorului asupra fosfaţilor bi- sau tripotasici răciţi 
cu sare şi gheaţă în soluţie alcalină se obţin monoperoxofosfaţi alături de 
peroxodifosfaţi. 

Prin electroliza fosfaţilor secundari ai metalelor alcaline în prezenţa 
fluorurilor, se formează, la creşterea densităţii de curent şi scăderea alca- 
linităţii, maximum 7% monoperoxofosfaţi alături de diperoxofosfaţi 
(F. F i c h t e r şi A. B. Y. Mir 6—1919). Acidul peroxomonofosforic 
se formează şi prin hidroliza acidului peroxodifosforic : 

H 4 P 2 0g + h 2 o ^zzî h 3 po 5 + h 3 po 4 

Acidul peroxomonofosforic este stabil numai în soluţie diluată şi instabil 
în soluţii concentrate, neutre sau alcaline. Soluţiile concentrate au mirosul 
clorurii de var. J. Schmidlin şi M. Massini i-au determinat 
constituţia din cantitatea de oxigen fixată de o moleculă P 2 0 6 în prezenţa 
apei oxigenate 88% şi au găsit doi atomi de oxigen pe moleculă P 2 0 5 , 
de unde formula : 

/OH 

o p(-oh 

\o - OH 

Trecerea de la acidul peroxomonofosforic la acid fosforic nu schimbă aci¬ 
ditatea. 
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Acidul peroxomonofosforie pune în libertate iodul dintr-o soluţie 
de iodură de potasiu, oxidează andina la nitrozo şi nitrobenzen. Soluţiile 
de peroxomonofosfat de potasiu degajă oxigen descompunîndu-se. 
La temperaturi mai joase sînt mai stabile. Oxidează sărurde de mangan (II) 
la permanganat. 

Soluţiile neutre de acid peroxomonofosforie formează cu sărurile 
metalelor grele peroxomonofosfaţi care degajă repede oxigen transformîndu- 
se în fosfaţi. Peroxomonofosfatul de argint este alb. 

Acidul peroxofosforos. Se formează probabil ca produs intermediar 
la autooxidarea hipofosfatului de sodiu Na 2 H 2 P 2 0 6 la acid fosforos şi acid 
fosforic (W. B o c k e m ii 11 e r—1934). Colorează în galben o soluţie de 
sulfat de titan spre deosebire de acidul peroxomonofosforic. Spre deosebire 
de apa oxigenată nu dă o coloraţie albastră cu o soluţie acidă de dicromat 
de potasiu. 

Mctaaeizii fosforului. 

Formula lor generală este HPO„_, (n = 3,4). Se cunosc numai doi 
metaacizi : acidul metafosforos HP0 2 şi acidul metafosforic HPO a . 

Acidul metafosforos. A fost obţinut de H. J. Y a n d e S t a d t 
(1893) prin combustia lentă a hidrogenului fosforat gazos la presiune 
redusă (25 mm Hg). Pe pereţii tubului apare un depozit de ace cristaline 
al căror punct de topire este superior celui al acidului fosforos. Acesta se 
consideră acid metafosforos : 

PII 3 + o 2 = hpo 2 + H. 

în contact cu apa se transformă în acid fosforos : 

h 2 o + hpo 2 = H,POj 

Acidul metafosforic. Se pare că acidul metafosforic a fost cunoscut 
•din secolul al XVII-lea. A fost caracterizat ca un compus deTh. Graham 
în anul 1834. 

Preparare. Se prepară încălzind lent intr-un creuzet de aur acidul 
ortofosforic sau pirofosforic pînă Ia roşu închis (320—400 C C) : 

HjP0 4 ;z=? H s O + HPO, 

Produsului răcit i se adaugă puţin liidroxid de sodiu, calciu sau oxid 
de magneziu pentru a-1 putea manipula mai uşor. Are aspect sticlos, de 
unde numele de acid sticlos sau sticlă de fosfor. Acidul metafosforic se 
mai prepară calcinind fosfatul de amoniu, hidrolizînd lent anhidrida 
fosforică sau disociind hipofosfatul de etil. Prin acţiunea bromului asupra 
acidului fosforos sau a unui exces de oxitriclorură de fosfor asupra acizilor 
orto şi pirofosforic sau prin acţiunea oxitriclorurii de fosfor asupra acidului 
azotic sau a hidrogenului sulfurat asupra metafosfaţilor în suspensie 
apoasă, se obţine asid metafosforic : 

(NH 4 ) 2 HP0 4 = 2NH, + H 2 0 + HPOj 
2H 4 P,0, + POCI, = 5HPO s + 3HC1 
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Sticla de fosfor atacă la cald toate recipientele afară de cele de aur, de 
aceea este necesar să se lucreze în vase din acest metal pentru a avea un 
compus pur. 

Proprietăţi jizice şi chimice. Acidul metafosforic este un corp solid 
delicvescent, amestecat adesea cu mai mulţi polimeri. în realitate molecula 
HP0 3 nu există, ei numai polimerul ei de forma (IIPO.,)„: 

nHP0 3 (HPO s )„ 

La roşu-alb se pare că se descompune în anhidridă fosforică. După alţii 
nu s-ar descompune în anhidridă fosforică ci chiar la roşu-alb (1200°C) 
densitatea de vapori ar corespunde formulei unui dimer (HP0 3 ) 2 . Se carac¬ 
terizează prin reacţii de polimerizare, depolimerizare. Este un acid inono- 
bazic puternic, după cum rezultă din căldura de neutralizare (14,5 kcal), 
în prezenţa apei trece în acid ortofosforic. A fost o discuţie lungă, după 
cum rezultă din studii cu indicatori sau eolorimetrice, dacă se formează 
sau nu intermediar acid pirofosforic (P. Hoffman şi T. J. H a n- 

w i c k—1949). Monobazicitatea sa îi conferă formula 0=Pţ^ • Din 

\OH 

determinări crioscopice şi de conductibilitate electrică rezultă că soluţiile 
evoluează datorită unor procese de depolimerizare şi hidratare. Gradul de 
polimerizare depinde de modul de preparare. Măsurînd densitatea unor 
probe A. Hoit şi J. E. Myers (1911) au pus în evidenţă un trimer 
(HP0 3 ) 3 şi un dimer (HP0 3 ) 2 . S-a obţinut şi un acid hexametafosforic. 
Cind este vorba de săruri lucrurile sînt mai complicate (N. T e r e m şi 
S. A k a 1 a n—1949). 

Acidul fosforic prin încălzire la roşu formează un metaacid, a cărui 
densitate şi viteză de rehidratare la acid piro şi ortofosforic, variază cu 
încălzirea, datorită unei condensări intermoleculare : 

O' O' -H 2 0 O' O' (—H 2 0) n O' O' O' O' O' 

H O P O H + HOPOH-HOPOPOH-► HOPOPOPOPOP. . . 

O O 00 OOOOO 


Realizarea completă a octetului tuturor atomilor de fosfor nu poate fi 
obţinută teoretic decît pentru un lanţ —O—P—O—P—O—P—O— sau 
prin formarea unui ciclu : 


\ 


o 

HO I 

'/P 

0 *\/ 




OH 

I 

-P-0- 

I 

O 

I 

-P-0- 

I 

OH 


OH 

I 

P->0 

I 

o 


-P 

I 

OH 


O 


Acid trimetafosforic Acid tetrametafosforic 

Ionul POl se polimerizează ca şi ionii asemănători ai altor elemente, 
(8, P, Si) din perioada a treia spre a-şi completa octetul, pe cind ionii 
respectivi ai elementelor perioadei a doua scurte (oxigen, NOI, COi“) şi-l 
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completează formînd legături duble. Tendinţa de polimerizare a ionului 
P0 3 se explică prin configuraţia de gaz nobil pe care o cîştigă îu urma. 
plasării unui dublet al unui oxigen din alt ion în comun eu fosforul din 
primul ion. Aranjarea are loc sub formă de catenă : 

: 0 : : 0 : :' 6 !" : 0 : : 0 : 

:0 : P-*- ... :0 : P :6 : P :6 : P 10 : P-.. 

: 0 : : 0 : : 0 : : 0 : : 0 : 

Prin încălzire, acidul se depolimerizează şi se volatilizează fără descompu¬ 
nere in pentaoxid şi apă. Acidul metafosforic se dizolvă în apă făcînd 
zgomot, cu reacţie acidă. Depolimerizarea în soluţie apoasă (repede la 
cald şi în prezenţă de acizi puternici) duce la acizi polifosforici H„ +2 P„ 0 3 „ +1 . 
Hidroliza acidului metafosforic duce la acid ortofosforic, sau dacă se 
conduce cu grijă se formează acizi polifosforici eu ruperea ciclurilor : 
n(HP0 3 ) + JiH,0 = nHjPO, 

(HP0 3 ) 3 + H 2 0 = H 5 P 3 O j0 (acid trifosforic) 

Sărurile acidului metafosforic, metafosfaţii sînt nişte polimeri puţin 
cunoscuţi cu formulă generală (P0 3 M)„ unde n are valoarea cel puţin 
cinci. Sărurile sînt puţin stabile. Se hidratează uşor în soluţie alcalină, 
formind fosfaţi şi pirofosfaţi : 

(P0 3 M)„ + 2nMOH = nM 3 P0 4 +nH 2 0 
2(PO s M)„ + 2nMOH = nM^O, + nH 2 0 

Metafosfaţii se obţin prin neutralizarea acidului sau prin încălzirea fosfa- 
ţilor primari (Th. G r a h a m—1833) sau a pirofosfaţilor acizi: 

NaH,PO t = NaP0 3 + H 2 0 
NajHjPjO, = 2NaP0 3 + H 2 0 

Se mai pot obţine prin acţiunea acidului asupra sării unui acid volatil : 
hpo 3 + kci = kpo 3 + HCI 

Sarea obţinută are aspect sticlos şi este polimerizată. Metafosfatul de 
sodiu (KaP0 3 )„ prezintă importanţă în chimia analitică : 

NH,NaHPOj = NaP0 3 + H 2 0 + NH 3 

Metafosfatul de sodiu dizolvă oxizii formaţi prin încălzirea sării respective 
cu acid volatil în flacără formîndu-se o perlă colorată : 

NaPOj + CoO = CoNaPO, 

Perla de cobalt este colorată în albastru în flacără oxidantă sau reducătoare. 

Piro şi metafosfaţii metalelor alcalino-pămîntoase, încălziţi la 
peste 1500°C pierd pentaoxid de difosfor şi se transformă în ortofosfaţi (H. 
G u d r i n-1958) : 


3Ca(P0 3 ) 2 = Ca 3 (P0 4 ) 2 + 2P 2 0 5 
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Metafosfaţii metalelor alcaline sînt uşor solubili in apă. Insolubili sînt 
metafosfaţii de argint, plumb, bariu etc. Metafosfaţii de sodiu, argint, 
plumb, bariu etc. sînt monometafosfaţi. Se cunosc şi polimetafosfaţi cu grade 
diferite de condensare, variind intre doi şi opt. Topind pirofosfatul de 
sodiu cu metafosfat de sodiu se obţine (NajPjOj,, care există in două forme 
cristaline. După E. T h i 1 o şi E. R ă t z (1919) acest compus se mai 
formează la ruperea ciclurilor de trimetafosfat de sodiu Na 3 P 3 0 9 cu hidroxid 
de sodiu. Sub acţiunea căldurii, polimetafosfaţii se transformă unii în 
alţii. 

Recunoaştere şi determinare. Acidulmetafosforicfor¬ 
mează cu azotatul de argint un precipitat alb, solubil în amoniac şi în 
acizi tari. Metafosfatul de argint ca şi pirofosfatul de argint este solubil 
în acid azotic. Acidul metafosforic formează o sare de bariu insolubilă în 
mediu acid. Acizii metafosforici cu grad de condensare ridicat coagulează 
albumina, spre deosebire de acidul fosforic. De obicei se dozează după 
transformare in acid fosforic, încălzindu-1 în acid azotic. 

Acizii polifosforici şi fosfaţii condensaţi. Prin deshidratarea ortofos- 
fatului monosodic STaH 2 P0 4 sau a celui amoniaco-sodic NHjNaHPO.,, 
T. Graham (1834) a obţinut un compus ce se dizolvă încet la rece, 
uşor la cald în apă formînd o soluţie ce prezintă caracterele acidului meta¬ 
fosforic. Datele crioscopice şi de conductibilitate electrică au fost interpre¬ 
tate în sensul existenţei unor polimeri ai acidului metafosforic. Rezult \tele 
sînt contradictorii, depind de modul de preparare, temperatură, viceză 
de răcire etc. Ionul fosfat P0 4 are o structură tetraedrică, ionul pirofosfat 
P 2 Oţ - este constituit din două tetraedre legate printr-un vîrf. Analog se 
pot uni trei, patru etc. tetraedre ca şi în cazul silicaţilor formîndu-se 
compuşi ciclici sau liniari. 

Dintre compuşii ciclici, cei mai cunoscuţi sînt tri şi tetrametafosfaţii. 
Aceşti compuşi ciclici corespund exact formulei (KaP0 3 )„ şi pentru ei s-a 
păstrat denumirea de săruri ale acizilor metafosforici. Acizii cu catene des¬ 
chise se numesc acizi polifosforici. Polifosfaţii aciclici au formula (NaP0 3 )„- 
• H a O. Fireşte, existenţa unei molecule de apă se pune greu în evidenţă mai 
ales dacă gradul de polimerizare n este mare. Sînt posibili ioni de polifosfat 
cu catene ramificate (izopolifosfaţi) sau cu cicluri prelungite cu catene 
macromoleculare (izometafosfaţi). 

Structurile polifosfaţilor se determină cu ajutorul proprietăţilor 
care depind de mărimea moleculelor (viscozitate, presiune osmotică, coefici¬ 
ent de difuziune). Se ştie că prima constantă de disociere a acidului fosforic 
corespunde unui acid tare, a doua unui acid slab. în polifosfaţi fiecare 
grupă P0 4 din catenă posedă o funcţie de acid tare. Grupele P0 4 marginale 
posedă şi cîte o funcţie de acid slab. Determinînd prin titrare raportul 
dintre funcţiile de acid tare şi slab, se stabileşte numărul grupelor P0 4 
marginale şi se poate deduce mărimea macromoleculeor. Masa moleculară 
se poate determina crioscopic sau prin conductibilitate electrică. 
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în soluţie apoasă polifosfaţii hidrolizează încet. Trimetafosfatul se 
transformă în trifosfat prin deschiderea inelului şi reacţie cu o moleculă 
de apă apoi în pirofosfat şi în sfîrşit în fosfat. 

W. Hiickel admite că prin calcinarea fosfatului monosodic la 
300°C şi purificare prin cristalizare, se obţine un trimetafosfat de sodiu 
ciclic (Structural Chemistry-1950). Pornind de la fosfaţii acizi ai metalelor 
alcaline se obţin şi tetrametafosfaţi. Sărurile Graham, Kurrol şi Maddrell 
derivă de la poliacizi cu grade de polimerizare de circa IO 2 —IO 6 , care depind 
de procesele de preparare şi de natura compuşilor iniţali. Sarea Graham, 
amorfă şi sticloasă este probabil un polimer de trimetafosfat ce conţine 
catene liniare şi ramificate. Sarea Kurrol cu aspect fibros ca azbestul, 
este compusă din catene liniare extinse, asemănătoare celor din piroxen. 
Sarea Maddrell, insolubilă, constă din catene liniare răsucite sub forma 
unei elice. Aceasta are probabil masă moleculară mai mare decît sarea 
Graham. Kelaţiile dintre aceste săruri sînt date în schema următoare : 


-NaH 2 P0 4 


>500 C C 

-(NaP0 8 )„<-(NaP0 3 ) 2 


P 4 0 13 



u 

p § 

£ A 

[8 

A 




r 4- 

Na, 


Trimetafosfat 


-►(NaPOg) 

Topituiă 


Trimetafosfatul ciclic este cel mai stabil fosfat ciclic. Produsul format la 
topirea fosfatului primar depinde de natura cationului. Sarea Graham a 
fost numită eronat în industrie hexametafosfat. Sarea Graham este un 
schimbător de ioni, care fixează preferenţial ionul cu sarcină mare. Se 
utilizează la epurarea apei pentru cazanele de abur, în tăbăcărie şi în industria 
textilă. Perla de sare de fosfor este o sare Graham. 

Teoria luiD. Laf orgue-Kantzer (1950) explică formarea 
metafosfaţilor polimeri şi a polifosfaţilor. Aceasta se bazează pe metodele 
analizei chimice, spectrografia de raze X şi infraroşu, pe analiza termică, 
în această teorie se admite că anhidrida fosforică este anhidrida acidului 
metafosforic dimer, iar acidul metafosforic este privit ca anhidrida acizilor 
ortofosforic, pirofosforic şi polifosforic : 

P 2 0 5 + HoO = H 2 P 2 0 6 2HP0 3 + H 2 0 = II 4 P 2 0 7 


hpo 3 + h 2 o = h 3 po 4 


3HPO a + H 2 0 = H 5 P 3 O 10 etc. 
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Anhidrida fos£orică se poate asocia dind naştere la produşi cu aspect 
sticlos sau se poate cieliza dînd compuşi cristalini stabili ca tri şi tetrame- 
tafosfaţi. Grupele metafosforice pot fixa apă spre a da polifosfaţi. 

In ultima vreme s-au folosit metode noi pentru studiul acestor compuşi, 
•ca : schimbătorii de ioni sau cromatografia (E. Thilo 1949—1953, 
A. E. B. W e t s m a n n n-1952, J. E. E b e 1-1952, A. Boulld şi 
•colab.-1953, J. E. van W a z e r-1950 etc.). După E. Thilo fosfaţii 
•condensaţi pot fi metafosfaţi şi polifosfaţi. Metafosfaţii ciclici propriu- 
zişi au formula M„(P„0 3 „). 
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Tetrametafosfat (P t O l2 ) 


Prin spectrul Eaman s-a dovedit că ciclul trimetafosfatului este plan 
(A. S i m o n-1954). Structura dată de E. Thilo din consideraţii de 
comportare chimică este în acord cu datele de raze X. Prin hidroliză 
ciclurile trec în tri şi tetrafosfaţi. 

Polifosfaţii au formula generală M„ +2 (P„0 3 „ +1 ) unde n poate lua 
valori de la 1 la 10. Au fost puşi în evidenţă mai ales cromatografic (H. 
G r u n z e şi E. T h i 1 o-1955). Se cunosc săruri şi esteri ai tri şi tetra- 
fosfaţilor : NaZn 2 P 3 O 10 ,9- 2 -H 2 0, Xa 5 P 3 O 10 .8H 2 0 (T h. P 1 e i t m a n-1848), 
Na 6 P 4 0 13 . Aceştia conţin lanţuri P0 4 : 
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Pornind de la polifosfaţi s-au obţinut schimbători de cationi. Se cunose 
chiar polifosfaţi cu legături transversale prin atomi de oxigen : 
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Polifosfaţii condensaţi se obţin prin deshidratarea la calcinare a sărurilor 
acidului ortofosforic (T h. Graha m). Pot fi separaţi astăzi cromato- 
grafic (J. R. E b e 1). Se cunoaşte şi acidul izotetrametafosforic precum şi 
esterul său : 
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Din hidroliza esterului, E. Thilo (1951) a stabilit structura.. Se vede 
că izometafosfaţii conţin combinaţii de cicluri şi lanţuri. 

Posfaţii condensaţi sînt produşi industriali utilizaţi pentru împiedi¬ 
carea formării crustelor în cazanele cu abur. 


DIACIZII FOSFORVI.III 

Constituţia acidului fosforic condensat şi a fosfaţilor condensaţi se 
înţelege admiţînd faptul că fosforul este tetracoordinat. Ei constau din 
tetraedre P0 4 ce se leagă printr-un vîrf (nu prin laturi sau feţe). Cu cit 
aceşti acizi condensaţi conţin mai multe grupe OH cu atît tăria acestora 
variază de la acizi tari spre acizi foarte slabi. De aceea sărurile lor reacţio¬ 
nează neutru, bazic sau foarte bazic. Fiecare atom de fosfor este legat de- 
un atom de oxigen cu dublă legătură. 

Cei mai simpli acizi condensaţi sînt diacizii H 4 P 2 0„ (» = 5, 6, 7, 8). 
Aceştia se numesc acid difosforos sau pirofosforos H 4 P 2 O s , difosforic sau 
pirofosforic H 4 P 2 0„ hipofosforic H 4 P 2 O e şi peroxodifosforic, H 4 P 2 0 8 . 
Structura ionului difosforos se obţine din ionul pirofosforic înlocuind 
doi oxigeni cu hidrogen, la fel cum ionul fosforos se obţine din ionul fosfat,, 
înlocuind un oxigen cu un hidrogen. 
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Deci acidul pirofosforos este un acid dibazic. Acidul difosforic se obţine 
prin condensarea a două molecule de acid ortofosforic cu eliminarea inter- 
moleculară a unei molecule de apă. Acesta este deci un acid tetrabazic. 
.Se observă că şi acidul hipofosforic este un acid tetrabazic. Acidul pero- 
xodifosforic diferă de acidul difosforic printr-o grupă peroxo. Este tot 
un acid tetrabazic. 
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Ionul difosforos Ionul pirofosforic Iodul hipofosforic Ionul peroxodifosforic 

h 2 p 2 o 6 2 - p 2 o;- p 2 o‘- p 2 oJ- 

Acidul difosforos sau pirofosforos. Acidul pirofosforos a fost ob¬ 
ţinut şi studiat de S. Amat (1888—1889). 

Preparare. S. Amat a preparat pirofosfitul de bariu, prin deshi¬ 
dratarea fosfitului acid de bariu, iar prin tratarea acestuia cu acid sulfuric 
diluat la 0°C a obţinut acid difosforos : 

Ba 2 P 2 O s + 2HjSOj = 2BaSOj + H 4 P 2 0 5 

Agitind timp de cinci ore triclorura de fosfor eu acid fosforos in curent 
de dioxid de carbon între 30 şi 40°C şi lăsînd în exsicator cu hidroxid de 
•calciu şi pentaoxid de difosfor se obţine acidul cristalin (V. A u g e r—1903). 

Proprietăţi. Acidul pirofosforos cristalizează în ace incolore delicves- 
cente, care se topesc la 38°C şi se dizolvă în apă formlnd acid fosforos. 
Se descompune termic în acid fosforic şi hidrogen fosforat solid. Pirofos- 
fiţii se obţin prin încălzirea fosfiţilor în vid : 

2MH.POJ- H s O + M 2 H 2 P 2 O s 
In soluţie reacţia se deplasează în sens invers : 

p 2 o‘~ + h 2 o 2 hpo;~ 

Acidul hipofosforic. A fost descoperit de J. P e 11 e t i e r (1792) în 
studiul oxidării fosforului în aer umed. A fost analizat de P. L. D u 1 o n g 
(1816). T h. Salzer (1877—1882) l-a preparat pur şi a preparat o 
serie de săruri. 

Preparare. Acidul hipofosforic se formează alături de acidul fosforos 
: şi fosforic la oxidarea lentă a fosforului alb la aer în prezenţa apei (J.Cava- 
lier şi E. Corne c—1909) : 

2P + 20 2 +;2H,o = h,p 2 o s 

Fosforul alb se aşază în tuburi efilate deschise la ambele capete intr-o 
pilnie care se află într-o atmosferă umedă deasupra unei sticle de reactivi. 
Soluţia se neutralizeză cu hidroxid sau carbonat de sodiu sau se adaugă 
.acetat de sodiu. Cristalizează Na.li J'Jl. ; ,6H 2 0 sau Xa 4 P 2 (JOI 1,0. 











796 


GRUPA A V-A PRINCIPALĂ 


Fosforul topit se mai poate oxida cu o soluţie de azotat de argint sau de- 
cupru. Fosforul roşu poate fi oxidat cu clorură de var, permanganat de- 
potasiu, apă oxigenată în soluţie puternic alcalină, sau hipoclorit de sodiu : 

2P + 4NaC10 + 2H z O = H 4 P 2 0 6 + 4NaCl 
2P + 2NaOH + 4H,0 2 = Na 2 H 2 P 2 0 6 + 4H 2 0 


Se mai poate prepara din eterii săi (T. Milobedzki şi J. W a 1- 
c z y n s k a—1929). 

Sarea de sodiu se mai formează prin oxidarea anodică a fosfinei în 
mediu acid (A. Rosenheim, Meyer, I. Koppe 1—1910). Aceasta, 
se trece în săruri de bariu sau plumb din care se pune în libertate acidul, 
cu acid sulfuric diluat sau hidrogen sulfrat : 


BaH 2 P 2 0 6 + II 2 S0 4 = BaS0 4 + II 4 P 2 0 6 


PbH 2 P 2 O e + HoS = PbS + H 4 P 2 0 6 

Se filtrează precipitatele. Soluţia se concentrează în vid la 30°C. Se separă 
tăbliţe ortorombice delicvescente ale unui dihidrat H 4 P 2 0 6 .2H a O, care- 
uscat în vid pe pentaoxid de difosfor devine anhidru. 

Proprietăţi jizice şi chimice. Analizînd sarea de argint, P r o b s t a 
propus formulele H 2 P0 3 şi H 4 P 2 O s . Determinări crioscopice în soluţii 
apoase şi spectrele Eaman sînt incompatibile cu prima formulă. Faptul 
că acidul este diamagnetic este hotărîtor şi în favoarea formulei duble 
(F. Bell şi S. S u g d e n-1933). Cinetica monomoleculară a hidrolizei. 
indică o formulă dublă. W. Hiiekel a propus o formulă cu atomi de 
fosfor tetracovalenţi, A. Bosenheim şi H. Zilg (1929) cu două 
punţi de oxigen şi P. Nylen (1936) una disimetrică, pentru a explica 
descompunerea hidrolitică în acid fosforos şi fosforic : 


HO\ /OH 

\p _ p/ 

HO/ j, ^ \OH 
O O 


H0 \ ? /°\ p / 0H 
HO/ \0/ \OH 


HO\ 

HO/ 


P-O-P 


/OH 

\OH 


O 


Prima pare cea mai acceptabilă şi în acord şi cu determinările de raze X. 
Masa moleculară evaluată din densitatea de vapori a esterului (C 2 H 5 ) 4 P 4 0,„. 
arată că este vorba de o formulă dublă H 4 P 2 0 6 . Acelaşi lucru este susţinut 
de existenţa sărurilor : Na 4 P 2 0 6 , Na 3 HP 2 0 6 , Xa 2 H 2 P 3 0 6 , NaH 3 P 2 0,. 
Acidul anhidru constă din cristale care se topesc la 55°C. Dihidratul se- 
topeşte la 70°C. Cristalele acidului anhidru şi hidratul sînt stabile în absenţa 
aerului. S-a găsit şi un tetrahidrat. Acidul hipofosforic este un acid slab. 
T h. S a 1 z e r (1886) pretinde că a preparat patru feluri de săruri, decii 
este tetrabazic : 

H 4 p 2 o,;n4H+ + PjOJ- 
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Cele patru constante sînt : Ă\ = IO" 2,2 A',= IO -2,81 , K 3 = io -7 - 27 şi 
A 4 = IO -10,03 . Acidul liipofosforic se descompune sub acţiunea luminii 
în acid metafosforic şi fosforos: 

h 4 p 2 o, = hpo 3 + h 3 po 3 

Sărurile sale numite hipofosfaţi sint in general puţin solubile. Cele solu¬ 
bile în apă hidrolizează puternic. Posedă o acţiune reducătoare mai slabă 
decit acidul fosforos. Dacă se adaugă permanganat de potasiu unei soluţii 
sulfurice de acid hipofosforic, reducerea are loc numai la fierbere; la rece 
coloraţia persistă. După ce s-a redus prima cantitate, se mai poate reduce 
o nouă cantitate pînă cînd tot acidul hipofosforic trece în fosforic. Această 
comportare este în acord cu structura (HO) 2 OP—PO(OH) 2 dedusă ront- 
genografic sau magnetochimic. Acţiunea reducătoare la temperatură 
înaltă s-ar explica prin formarea radicalilor —PO(OH) 2 nesaturaţi. Deco¬ 
lorează şi apa de brom. 

La temperatură suficient de înaltă, soluţia de acid hipofosforic se 
descompune ca şi acidul fosforos în fosfină şi acid fosforic : 

4H,P 2 0j + 4H 2 0 = 7H 3 P0 4 + PH 3 

Acidul azotic, fără oxizi de azot, accelerează catalitic hidroliza acidului 
hipofosforic. Această hidroliză are loc şi la temperatura înaltă ( B. V1 a s e r 
-1934): 


H 4 P 2 0 6 t h 2 o^h 3 po 3 + h 3 po 4 

Recunoaştere şi determinare. Sarea de sodiu a acidului 
hipofosforic este puţin solubilă, cea de argint este insolubilă în apă şi 
greu solubilă în acid azotic. Sarea de bariu este insolubilă în apă şi acid 
acetic iar cea de toriu este insolubilă în apă şi acizi tari. Cu carbonatul 
de guanidină formează un precipitat caracteristic. Hipofosfatul de toriu 
serveşte la separarea toriului de celelalte metale ale pămînturilor rare, 
fiind insolubil chiar în soluţie puternic clorhidrică: 

NajPjO, + Th(N0 3 ), = ThP 2 0, + 4NaNO a 

Acidul pirofosforic. T h. C 1 a r c k (1828) a descoperit sarea de 
sodiu a acidului pirofosforic. Acidul liber a fost descris de J. L. G a y - 
L u s s a c (1828) şiP. Stromeyer (1830). T h. Graham (1834) 
a arătat că derivă de la anhidrida fosforică. 

Preparare. Acidul pirofosforic se prepară încălzind la roşu (240°C) 
fosfatul disodic, care se transformă în pirofosfat de sodiu. Acesta se trece 
în pirofosfat de plumb care se purifică uşor. O suspensie apoasă se descom¬ 
pune cu hidrogen sulfurat. După filtrare se lasă să cristalizeze: 

2Na,HP0 4 = Na 4 P 2 0, + H 2 0 
Na.P.O, + 2Pb(N0 3 ) 2 = Pb 2 P 2 0, + 4NaN0 3 
Pb 2 P 2 0 7 + 2H 2 S = H 4 P 2 0, + 2PbS 
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O suspensie apoasă de pirofosfat de argint se tratează cu o cantitate 
insuficientă de acid elorhidric. După filtrarea clorurii de argint se intro¬ 
duce un curent de hidrogen sulfurat, se filtrează şi se îndepărtează hi¬ 
drogenul sulfurat prin evaporare la aer ( H. G i r a n — 1903): 

Ag,P s O, + 4HC1 = 4AgCl + H 4 P 2 0, 

Tratînd acidul fosforic cu oxitriclorură de fosfor la 100°C şi răcind puternic 
lichidul siropos sau însămînţînd cu un cristal se formează acid pirofosforic : 

5H,PO, + POCIj = 3H,P 2 0, + 3HC1 


Se mai formează prin deshidratarea acidului fosforic cu oxiclorură de sulf, 
sau încălzind la 130°C cu un amestec echimolecular de acid fosforic sau 
descompunînd la cald acidul hipofosforic. Un acid puternic oarecare l-ar 
putea pune în libertate din sărurile sale, însă îl hidrolizează in acelaşi 
timp trecîndu-1 în acid ortofosforic. 


Proprietăţi fizice. Acidul pirofosforic impur este o masă sticloasă 
incoloră. în stare pură formează ace microscopice care se topesc la 61°C. 
Este foarte delicvescent. Prin măsurători de forţă electromotoare a ames¬ 
tecurilor apă — acid pirofosforic s-a pus în evidenţă hidratul 2H 4 P 2 0 7 -3H 2 0 
care se topeşte la 26°C, cum rezultă din curba de topire din fig. 217. 

Acidul pirofosforic concentrat la rece în vid, râmîne în stare de supra- 
topire. Este greu de obţinut în stare cristalină. Determinări crioscopice 
arată existenţa monomerului H 4 P 2 0„ precum şi 
a unor forme polimerizate (H 4 P 2 0 7 ) 3 , (H 4 P,0 7 ) 4 
şi (H 4 P 2 0 7 ) 5 . 

Pentru structura acidului pirofosforic s-a 
propus o formulă simetrică : 



HO. .OH 

>p_o-p( 
o o 


HO- 


x OH 


Pentru a explica formarea sa prin încălzi¬ 
rea la 100°C a acidului orto şi metafosforic, 
D. Balarew (1914—1921) a propus o 
formulă disimetrică: 



OH 

OH 

OH 


HjPO, + HPOj = H 4 P 2 0, 

Şi alte reacţii se pot interpreta în acelaşi sens : 

Ag 2 NaP 2 0, = AgjPO, + NaPOj 




FOSFORUL 


799 1 


Analog, urmărindu-se prepararea clorurii acidului pirofosforic, se obţine 
cea a acidului ortofosforic şi un metafosfat: 

Na 4 P 2 0 7 + 3PC1 6 = NaP0 3 + 4P0C1 3 + 3NaCl 

Susceptibilitatea magnetică este în acord cu prima formulare. 

Proprietăţi chimice. Acidul pirofosforic este un acid tetrabazic: 

H 4 P 2 0 7 ;=?H 3 P 2 0r + H+ pK x = 0,85 
H 3 P 2 0r^=ÎH 2 P 2 0?- + H+ pK 2 = 2 
H 2 P 2 0Ş-^=fHP 2 0?- + H+ pK 3 = 6,7 
HP 2 0?-^Z^P 2 OÎ- + H+ pK 4 = 8.5 

Din determinări de căldură de neutralizare rezultă că primele două funcţiuni 
sînt ale unor acizi tari, iar ultimele douăale unor acizi slabi. Aceleaşi conclu¬ 
zii se trag din comportarea faţă de indictorii coloraţi (G. A. Abbott 
şi W. C . B r a y — 1909). Cu toate acestea nu se cunosc decît sărurile 
M 4 P 2 0 7 şi M 2 H 2 P 2 0 7 . Măsurînd pH-ul şi potenţialele de oxidoreducere^ 
L. Malaprade (1930) nu a putut pune în evidenţă la titrarea cu 
hidroxid de sodiu decît treptele Na 2 H 2 P 2 0 7 şi Na 4 P 2 0 7 . Un studiu criosco- 
pic al neutralizării concordă cu tretrabazicitatea acidului. 

Acidul pirofosforic se dizolvă uşor în apă, soluţia avînd o reacţie 
puternic acidă. în apă se hidratează în acid ortofosforic după o reacţie 
de primul ordin favorizată de diluţie, temperatură şi acizi puternici. 
Hidroliza pirofosfaţilor neutri este mult mai puţin marcată decît a fos- 
faţilor trimetalici. 

Pirofosfaţii se obţin prin calcinarea fosfaţilor secundari sau a săru¬ 
rilor mixte care conţin un cation volatil (amoniu) : 


2NH 4 MgP0 4 = Mg 2 P 2 0 7 + 2NH 3 + H 2 0 

Pirofosfatul de magneziu serveşte la determinarea cantitativă a magne- 
ziului. Pirofosfaţii acizi sînt aproape toţi solubili în apă şi au caracter 
acid. Dintre cei neutri sînt solubili cei ai metalelor alcaline. Soluţia are 
caracter slab alcalin datorit hidrolizei. 

Pirofosfaţii insolubili (Ag, Hg, Cu, Pb, Zn, Fe 2+ şi Pe 3+ , Cr, Mn, Mo 
U) se dizolvă în pirofosfaţi alcalini formînd săruri complexe (L. B. Eo- 
gers şi C. A. Reynolds - 1949). Dintre acestea se pot cita Mg [Fe 2 
(P 2 0 7 ).], M 6 [Fe 2 (P 2 0 7 ) 3 ] şi Mg [(U0 2 ) 2 (P 2 0 7 ).]. P. Pascal (1909) 
a izolat acidul cristalin : H 6 [Fe 2 (P 2 0 7 ) 3 ] -7,5 H 2 0. 

Recunoaştere şi determinare. Pirofosfatul de argint 
este alb, insolubil în apă şi acid acetic spre deosebire de fosfatul galben. 
Acidul pirofosforic nu coagulează albumina. Poate fi transformat în acid 
ortofosforic sau dozat ca atare. Există metode de dozare în prezenţa 
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acizilor orto şi metafosforici (Courtois — 1942). Caracteristică pentru 
acidul pirofosforic este reacţia: 

3Na,P 2 0 7 + 4 [Co(NH 3 ) 6 1C1 3 = [Co(NH 3 ),] 4 (P 2 0 ,) 3 + 12NaCl 

Acidul peroxodi fosfor ic. J. Schmidlin şi M. Massiti, 
în anul 1910 au descoperit acidul peroxodifosforie în reacţia dintre acidul 
pirofosforic şi apă oxigenată în exces : 

h,p 2 o, + h 2 o 2 = h 4 p 2 o, + h 2 o 

Prin electroliza acidului fosforic sau a fosfaţilor se obţine acidul peroxo- 
difosforic sau peroxodifosfaţi. Se lucrează cu soluţii de fosfaţi de potasiu, 
amoniu sau rubidiu în prezenţa fluorurilor corespunzătoare cu anod de 
platină. Pentru a evita o reducere catodică a peroxodifosfatului se adaugă 
puţin cromat de potasiu (P. Fiehter şi A. B. Y. Miro—1919). 
Eeacţiile care au loc sînt: 

Anod : 2K,POr = K,P 2 0, + 2e 
Catod : 2H+ + 2e = H 2 

Prin analogie cu acidul peroxodisulfuric s-a propus formula : (HO) 2 OP— 
—O—O—PO (OH) 2 . Acidul ca şi sărurile sînt puţin stabile şi hidroiizează 
uşor : 


H.p.o, + H 2 0 = H 3 P0 6 + H 3 PO, 

Soluţiile apoase ale sărurilor oxidează în soluţie acidă manganul divalent 
la permanganat, pun încet iod în libertate din soluţii acide de iodură de 
potasiu, oxidează anilina la nitrozo şi nitrobenzen : 

H 1 P 2°« + 2KI + 2H 2 0 = 2H 3 PO, + I 2 + 2KOH 

Acţiunea oxidantă este mai lentă decît a peroxomonofosfaţilor. Soluţia 
alcalină de peroxodifosfat oxidează soluţiile sărurilor de mangan, cobalt, 
nichel, plumb la oxizi superiori. Sărurile de fier (II) sînt oxidate la rece. 
Hu prezintă reacţiile apei oxigenate (cu acidul cromic, acidul permanga- 
nic sau titanic). 


COMBINAŢIILE FOSFORULUI CU SULFUL 

Studiul combinaţiilor fosforului cu sulful a fost făcut de A. S t o c k 
şi colaboratorii săi. Topind sulful cu fosforul roşu (ca reacţia să nu fie 
violentă) în atmosferă de dioxid de carbon şi în anumite raporturi stoe- 
ehiometrice se obţin mai multe sulfuri. Fosforul formează cu sulful, 
sulfuri: P 4 S 3 , P 4 S„ P 4 S I0 ; tioacizi H 3 PS 3 , H 4 P 2 S 6 , H 3 PS 4 , H 4 P 2 S„ tio- 
halogenuri PSF 3 , PSC1 3 , PSBr 3 , pentru a nu indica decît compuşii cei mai 
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tipici. Sulfurile fosforului sînt stabile la temperatura obişnuită şi la aer 
uscat (tabelul 101). Ele se pot obţine în stare pură prin recristalizare 
din dizolvanţi sau din topiturile lor. La ridicarea temperaturii în prezenţa 
aerului se aprind. 


Tabelul 101. Proprietăţile fizice ale sulfurilor fosforului 


Proprietăţile 


n 

P«S 7 

P«S l0 

Punctul de topire, °C 

171-172,5 

170-220 

| 305-310 

286-290 

Punctul de fierbere, °C 

407-408 

_ 

1 523 

513-515 

Densitatea la 17 °G 

2,03 

2,17 (25 °C) 

2,19 

j 2,09 

Culoarea solidului 

galben 

galben 

alb 

1 galben 

Solubilitatea in CS 2 la 17 °C, g/100 
g 

100 

—10 

! 0,029 

I 0,222 


Hidrolizează uşor. Sînt atacate uşor de acizi şi baze. 

Sulfurile fosforului. Reacţia între sulf şi fosfor a fost observată de 
A. S. Marggraff (1740) apoi de J. Pelletier (1790), şi 
A.Kdkuld (1854.) J. J. B e r z e 1 i u s (1843) a făcut studii sistematice 
şi mai ales A. S t o c k şi colaboratorii (1908—1910). După L. Dela- 
c h a u x (1927) sulfurile se obţin prin reacţia : 

2PH 3 + nS = 3H,S + P 2 S„_ 3 

Trisulfura de tetrafosfor P 4 S 3 . A fost descoperită de J. lemoite 
(1864). Se prepară din fosfor alb sau roşu cu sulf încălzite într-o retortă 
pe baie de nisip la 150—160°C : 

4P + 3S = P 4 S 3 

Fosforul roşu se separă prin dizolvarea masei răcite în disulfură 
de carbon şi prin evaporare. Toate perfecţionările ulterioare se referă la 
moderarea violenţei reacţiei şi la purificarea compusului (A. S t o c k şi 
M. R u d o 1 p h — 1910, A. C. Vournasos — 1912). în acest scop 
se utilizează fosfor roşu, atmosferă de dioxid de carbon şi reeristalizări 
din disulfură de carbon. Trisulfura de tetrafosfor se mai formează din fos- 
fină şi clorură de tionil sau de pirosulfuril S 2 0 5 C1 2 : 

4PHj + 3SOClj = P 4 S 3 + 6HC1 + 3H 2 0 

Trisulfura de tetrafosfor este un corp solid, galben pal, care cristali¬ 
zează în sistemul ortorombic. Are densitatea di 7 -c = 2,03. Se topeşte la 
171—174,5°C şi fierbe la 407—408°C. Distilă la presiune normală în dioxid 
de carbon. Se disociază abia la 1000°C. Se dizolvă în disulfură de carbon, 
benzen şi toluen. 

Prin difracţie de electroni s-a stabilit o structură tetraedrică a ato¬ 
milor de fosfor. Atomii de sulf leagă atomii de fosfor ai bazei triunghiulare 


51 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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sau într-o altă formă ale celor trei muchii concurente în vîrful tetrae- 
drului: 



Clorul şi bromul o descompun, iar cu iodul formează compusul P 4 S 3 I 2 . 
Se oxidează la încălzire şi se aprinde peste 100°C. Devine fosforescentă 
la 70°C în oxigen cu presiune între 322 şi 389 mm Hg. Beacţionează 
cu sulful, formînd un amestec de sulfuri. Beacţionează cu sulful sub 
influenţa luminii şi a urmelor de iod spre a forma pentasulfura. Beacţio¬ 
nează cu fosforul. Acidul azotic, hidroxizii metalelor alcaline, sulfurile o 
atacă şi o descompun. 

Trisulfura de tetrafosfor serveşte la fabricarea altor sulfuri. Se uti¬ 
lizează la fabricarea chibriturilor fără pastă de frecat specială, compuse 
din trisulfură de tetrafosfor şi clorat de potasiu (H. S d v e n e şi 
E. D. C a h e n — 1879). 

Heptasuljura de tetrajosjor P 4 S 7 . A fost descoperită de J. M a i în 
anul 1891 şi studiată de J. Mai şi A. S t o c k . Se prepară din trisul¬ 
fură de tetrafosfor cu sulf în benzen sau disulfură de carbon cînd se for¬ 
mează P 4 S 7 şi P 4 S 70 . Se separă pe baza insolubilităţii ei în disulfură de 
carbon. 

lleptasulfura de tetrafosfor P 4 S, este un compus solid, galben clar, 
aproape incolor, care cristalizează în prisme monoclinice. Se topeşte 
între 305 şi 310°C începînd să se disocieze. Fierbe la 525°C. Densitatea de 
vapori corespunde aproape formulei P 4 S 7 . 

Heptasulfura de tetrafosfor are o structură care derivă dintr-un 
tetraedru de atomi de fosfor legaţi de atomi de sulf: 


v*i 






Distilă la presiunea ordinară in atmosferă carbonică, fără descompunere. 

Aerul umed o descompune cu formare de hidrogen sulfurat. Apa 
o descompune cu formare de fosfină şi hidrogen. Se dizolvă în hidroxizi 
alcalini. Este mai reacţionabilă cu apa decît toate celelalte sulfuri. 
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Pentasulfura de difosfor P 2 S 5 . A fost descoperita şi studiată de 
J. J. Berzelius în anul 1843. Se obţine direct din sulf şi fosfor roşuiu 
raporturi indicate, purificînd produsul prin distilare în anhidridă carbo¬ 
nică sau încălzind la roşu elementele în raport stoechiometric şi reluind 
masa cu disulfură de carbon la fierbere din care cristalizează pentasulfura 
de difosfor. Se mai obţine încălzind la 210°C o soluţie de fosfor şi sulf 
în disulfură de carbon care conţine mici cantităţi de iod. Lumina favori¬ 
zează reacţia. Pentasulfura este greu solubilă în disulfură de carbon. 

Pentasulfura de difosfor este un corp solid galben, care cristalizează 
în două forme, una puţin solubilă în disulfură de carbon de culoare verde 
cu punct de topire 275°Cşi cealaltă mai solubilă, cu punct de topire 255°C 
şi culoare galbenă. Punctul de transformare este — 100°C. Forma solubilă 
are masa moleculară cuprinse între P 2 S 5 şi P 4 S 10 , cea insolubilă este tri- 
clinică şi corespunde formulei P 4 S 10 . Densitatea de vapori corespunde 
formulei P 2 S 5 . Prin răcire se transformă în dimer. 

Pentasulfura de difosfor este atacată de brom. în prezenţa aerului 
degajă hidrogen sulfurat. Apa o descompune : 

P 4 S 10 + 16H s O = 4HjPO, + 10II.S 

Cu amoniacul gazos se formează P 2 S 5 -617115, iar cu cel lichid la — 20°C 
se formează P 2 S 5 -7NH 3 . Reacţionează cu pentaclorura de fosfor formînd 
tiotriclorură de fosfor : 


p 2 s 5 + 3PC1 5 = 5PSClj 

Cu sufurile metalice formează sulfosăruri. Din reacţia între pentasulfura 
de difosfor şi hidroxid alcalin, precipitînd ulterior cu alcool, se obţin 
după temperatură soluţii de mono- di- şi tritiofosfaţi: M 2 PS0 3 , M 2 PS 2 0 2 
şi M 2 PS 3 0. în chimia organică se utilizează ca agent sulfurat. Produsul 
între pentasulfură şi fenol este utilizat în metalurgie şi mineralogie ca 
agent de flotaţie (D. Williams — 1927). Cu alcoolii ROH formează 
un diester al acidului tionotiofosforic, care prin liidrolizăcuo bază formează 
săruri ale metalelor alcaline utilizate ca agenţi de flotaţie, acceleratori 
de vulcanizare sau inhibitori ai atacului cu acizi sau oxidării uleiurilor 
la aer : 


p 4 s 6 -p 


4ROH = 2SP 


/ 

\ 


SH 

(OR), 


+ H,S 


Acizii tiofosforici. Se cunosc săruri de la acidul tritio- 
fosforos H 3 PS 3 . L. Ferrand (1896) le-a preparat în stare cristalină 
încălzind metalul (Cu, Fe, Ag, Ni, Cr, Zn, Hg, Al) cu fosfor şi sulf. 
Din trisulfură de tetrafosfor sau heptasulfură de tetrafosfor şi sulfură 
de sodiu se obţine Na 3 PS 3 . Analog se obţin sărurile de potasiu, amoniu, 
bariu (F. E p h r a i m şi R. S t e i n — 1911). 
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Acidul tionolriticfcsforic H 3 PS 4 se cunoaşte ca săruri rezultate din 
acţiunea pentasulfurii de difosfor asupra clorurilor sau sulfurilor metalice 
Ka-,FS ( • 8H„0. Apa descompune aceşti acizi în acid fosforic şi hidrogen 
sulfurat. 

Săruri ale acidului tritionotetratiopirofosforic H 4 P 2 S 7 se obţin din ele¬ 
mente în proporţii convenabile în tub închis sau din pentasulfură de difos¬ 
for şi sulfură sau hidrosulfură de sodiu. 

I i oh alogen uri ale Josjorului. Se cunosc combina¬ 
ţiile PSF 3 , PSC1 3 , PSBr 3 , cîteva tiohalogenuri mixte (tabelul 102) şi chiar 
compuşi ai fosforului cu sulf şi oxigen. 


Tabelul 102. Proprietăţile fizice ale tiohnloycnurilor fosforului 


Combinaţia 

j Punctul de 
topire. °C 

Punctul de 
| fierbere, °C 

Starea de 
agregare 

Culoarea 

PSF, 

- 52,3 

148,8 

gaz 

incolor 

PSCI 3 

125 

- 35 

lichid 

incolor 

PSBr, 

206 

37 



PSC1 2 F 

64,7 l 

- 96 



PSCIFjj 

6,3 

155,2 




Tiohalogenurile fosforului au structuri asemănătoare oxihalogenurilor. 
Se pot considera că provin din trihalogenuri la care se adiţionează un atom 
de sulf la dubletul neparticipant al fosforului: 

:X: :X: 

:X: P: + S: -► :X: P :S: 

:X: " " =X: " 


Sulful se combină violent cu trioxidul de difosfor la 160°C formînd cris¬ 
tale delicvescente de P 4 0 6 S 4 care se topesc la 102°C. Tetratiohexaoxidul 
de tetrafosfor reacţionează cu apa: 

P 4 0„S 4 + 6HjO = 4HPO a + 4H 2 S 

Acest oxid are structura pentaoxidului de difosfor. 

Tiotrijluorura de josfor PSP 3 . T. E. T h o r p e şi J. W. B o d g e r 
(1889) a preparat tiotrifluorura de fosfor prin acţiunea fluorurii 
de arsen, bismut sau plumb asupra pentasulfurii de difosfor în atmosferă 
de azot la o temperatură sub 250°C : 

2AsF 3 + PjS s = 2PSF, + As.S s 
P 4 S 10 + 6 PbF 2 = 6 PbS + 4PSF 3 

Este un gaz incolor, cu miros neplăcut care fierbe la —52,8°C şi se solidifică 
la —148,8°C. Are o structură tetraedrică neregulată. Se aprinde spontan 
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la aer. Se descompune cu apa şi liidroxizii (S. A. Voznesenski — 
1938): 

PSF 3 + 4H 2 0 = H 3 P 0 4 + H 2 s + 3HF 
PSF 3 + 6 NaOH = Na 3 PS0 3 + 3NaF + 3H s O 

Tiotriclorura de Josfor PSC1 3 . A fost descoperită de G. S. S e r u 11 a s 
(1829). Se obţine trecînd un curent uscat de hidrogen sulfurat în penta- 
clorură de fosfor dizolvată în disulfură de carbon sau dizolvînd pentaclo- 
rura în hidrogen sulfurat lichid : 

H 2 S + PC1 5 = PSC1 3 + 2HC1 

Se amestecă încet pulbere de trisulfură de antimoniu cu pentaclorură 
de fosfor. Se agită şi se distilă amestecul solid. Ceea ce trece între 120 
şi 130°C, este tiotriclorură de fosfor: 

3PC1 S + Sb 2 S 3 = 2SbCl 3 + 3PSC1 3 

Remo de Fazi (1938) a sintetizat-o din tetraclorură de carbon 
şi pentasulfură de difosfor anhidre, în tub închis, la 180—200°C : 

3CC1 4 + 2P 2 S 6 = 3CS 2 + 4PSC1 3 

Se mai formează prin acţiunea fosforului asupra monoclorurii de sulf, 
a sulfului asupra triclorurii de fosfor, prin reacţia clorurii de tionil cu 
fosfină, prin reacţia pentaclorurii de fosfor cu disulfură de carbon, hi¬ 
drogen sulfurat sau pentasulfură de difosfor : 

P 4 S 10 + 6 PCI 8 = 10PSC1 3 

Tiotriclorura de fosfor este un lichid incolor, cu miros iritant, care fierbe 
la 124°C şi se solidifică la —35°C. Are densitatea 1,631. Masa moleculară 
determinată crioscopic în benzen indică formula PSC1 3 . Din momentul 
electric şi spectrul Raman rezultă aceeaşi structură ca şi pentru oxitri- 
clorura de fosfor. 

Este solubilă în disulfură de carbon. Posedă constanta dielectrică 
5,8 la 21,5°C. Cu hidroxizii alcalini formează Na 3 P0 3 S. Hidrolizează 
cu apa : 

PSC1 3 + 4H 2 0 = H 3 P0 4 + 3HC1 + H 2 S 

Cu alcoolaţii de sodiu formează trieteri tiofosforici PS(OR) 3 care formează 
combinaţii complexe cu sărurile de cupru, mercur, fier, taliu, plumb etc. 

Tiotribromura de josjor PSBr 3 . J. H. Gladstone (1849) a 
preparat triotribromura de fosfor. Se amestecă părţi egale de sulf şi fos¬ 
for în disulfură de carbon, care se tratează cu brom. Se evaporă dizol¬ 
vantul şi se distilă în atmosferă de dioxid de carbon. Se separă cristale 
galbene ce se topesc la 37,8°C. Lichidul fierbe la 206°C. 



896 


GRUPA A V-A PRINCIPALA 


COMBINAŢIILE FOSFORULUI CU SELEXUL 

Combinaţiile fosforului cu selenul au fost observate de J. J. 
Berzelius (1846) şi studiate de E. Hahn (1864), J. Meye r 
(1912-1913) şi J. Mai (1926). 

Triselenura de tetrafosfor P 4 Se 3 . Se prepară din fosfor alb in disulfură 
de carbon la care se adaugă selen în tetralină în curent de dioxid de carbon. 
Se evaporă dizolvantul şi se aduce la fierbere tetralina. Se extrage tri¬ 
selenura de tetrafosfor cu disulfură de carbon sau eter de petrol. 

Se prezintă sub formă de cristale galbene. Prezintă fosforescenţă 
la 280°C. în disulfură de carbon reacţionează cu iodul formînd P 4 S 3 I 2 
(J. Mai- 1927). 

Pentaselenura de difosfor P 2 Se 5 . E. Hahn (1864) a descoperit 
pentaselenura de difosfor încălzind selenul în proporţii stoechiometrice 
cu fosfor alb. Se poate folosi şi fosfor roşu. Se mai formează şi în reacţia : 

5H 2 Se + 2P0C1 3 = P 2 Se 5 + 2H 2 0 + 6HC1 

Este un compus solid roşu-brun. Se dizolvă în tetraclorură de carbon 
din care se cristalizează ca ace negre. Arde la încălzire şi este descompusă 
de apă : 

8 H a O + P 2 Se 5 = 2H 3 P0 4 + 5H 2 Se 

Formează selenofosfaţi cu hidroxizii, selenuri duble cu selenurile metalice. 
Selenofosfaţii metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase se obţin în soluţie 
prin reacţia : 

P 2 Se 5 + 3SeM 2 = 2M 3 PSe 4 

Tricloroselenura de fosfor PSeCl 3 . Se obţine după A. Bau d r i - 
mont (1864) prin reacţia : 

SeCl 4 + PC1 5 = PSeCl 3 + 3CI 2 

Este un corp galben care se vaporizează la 220°C. Fumegă la aer umed. 


COMBINAŢIILE FOSFORULUI CU AZOTUL 

Triclorura de fosfor reacţionează uşor cu amoniacul. La temperatură 
joasă se formează triamidura sau triamida fosforoasă : 

PC1 3 + 6NH 3 = 3NH 4 C1 + P(NH 2 ) 3 

Triamida fosforoasă se transformă peste — 25°C în imido-amidură 
Hîf = P — NH 2 apoi în imidură P 2 (NH) 3 stabilă pînă la 100°C. 


P(NHj) 3 = NH 3 + HN = P - NH» 
2HN = P - NH 2 = NH 3 + P 2 ( NII)j 
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încălzită în vid pînă la 450°C, imidura P 2 (KH) 3 pierde hidrogenul şi se 
transformă în hexaazotură de tetrafosfor : 

2P 2 (NH ) 3 = p 4 n 6 + 3H 2 

La o temperatură şi mai înaltă (750°C) azotura se descompune formînd 
inonoazotura de fosfor PN, numită şi nitril fosforos : 

2P 4 N 6 = x 2 + 8 PN 

Prin acţiunea amoniacului lichid asupra pentaclorurn de fosfor se 
formează pentaamidura de fosfor, care la 0°C se transformă în diamido- 
nitrilfosforic : 


PCI 5 + 10NH 3 = 5NH 4 C1 + P(NH 2 ) 5 
P(NH 2 ) 6 = 2NH 3 + NP(NH 2 ) 2 

Ultimul compus se descompune la 400°C în vid, transformîndu-se în fosfam 
sau imidonitrilul fosforic : 

NP(NH 2 ) 2 = nh 3 + NsP=NU 

Acesta încălzit la 450°C se transformă în pentaazotură de trifosfor : 

3N—P=NH = NH 3 + P 3 N 5 

Prin acţiunea amoniacului asupra oxitriclorurii de fosfor se formează 
triamida fosforică sau oxitriamida: 

POCl 3 + 6 NH 3 = 3XH 4 C1 + O = P(NH 2 ) 3 

Oxitriamida încălzită formează amido-imidură sau fosfamidă, care 
încălzită la 350°C se transformă în oxid de fosfonitril, o pulbere albă, 
amorfă insolubilă în toţi dizolvanţii : 

nh 2 

0=P(NH 2 ) s =NH 3 +0 = P^ 

V NH 

NH 2 

O = = NH 3 + 0=P=N 

^nh 

Prin acţiunea clorului uscat între 500 şi 700°C asupra diferitelor azoturi 
de fosfor se obţine clorura de fosfornitril : 


(P 3 N 5 )„ + 3/i Cl 2 = n(PNCl 2 ) 3 + nH 2 
3(P 4 N 6 ) n + 12 /jC1 2 = 4/i(FNCI 2 ) 3 + 3nN 2 

Hidroliza clorurilor de fosfornitril dă naştere la acizi cu acelaşi grad de 
polimerizare ca şi clorura de fosfornitril de la care derivă. Aceştia pot fi 
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( /OH\ 

consideraţi ca acizi metafosfiniei N=P<^ 

l 'OH/* 


sau ca acizi imido- 


metafosfinici 


x OH 


]JH= P< 


' Tetramerul [NP(OH) 2 ] 1 este foarte stabil. 


Hidroliza lor în mediu acid conduce la acid fosforic, iar în mediu alcalin 
la acid metafosforic: 


+ 2nH 2 0 = nNH 3 4 - nH 3 P0 4 


Se cunosc de asemenea compuşi cu fosfor, azot, hidrogen şi sulf. Aceştia 
sînt derivaţi amidici, imidici şi nitrilici. Astfel se cunoaşte tionofosfor- 
triamida S = P(NH 2 ) 3 , acidul imidotritiofosforic HN = P(SH) 3 , nitri- 
lul tionometafosforic N = P = S, sarea de amoniu a acidului nitrilo- 
ditioortofosforic N = P(SNH 4 ) 2 etc. Se cunosc compuşi care conţin şi 
alte elemente, cianura de fosfor P(CN) 3 , cianatul de fosfor P(CNO) 3 etc. 

Azotura de fosfor PN. A fost sintetizată de W. Moldenhauer 
(1926) prin acţiunea efluviilor electrice asupra unui amestec de azot şi 
vapori de fosfor. H. Moureau şi G. W e t r o f f (1938) a realizat 
sinteza din elementele în tub închis încălzit la 1500—1800°C : 

p 4 - 2P 2 

P 2 + N 2 = 2PN iPN = (PN>» 

Această azotură este un corp solid care se prezintă în două forme : una 
roşie şi alta galbenă. Este insolubilă în toţi dizolvanţii cunoscuţi. Este 
puternic polimerizată. Se descompune termic. Hidrolizează la cald şi 
sub presiune formînd fosfit de amoniu : 

pn + 3H 2 o = nh 4 h 2 po 3 

Hexaazotura de tetrafosfor PJN’g. Fosfortriamida se descompune ter¬ 
mic în triimidură de difosfor (C* Hugot — 1905): 

2P(NH 2 ) 3 = 3NH 3 + P 2 (NH ) 3 

Această imidură se mai obţine în produşii de reacţie dintre amoniac şi 
triclorură de fosfor. Imidura se descompune termic producînd hexaazo- 
tură de tetrafosfor. Aceasta este un corp alb, solubil în apă şi inflamabil 
spontan. Hidrolizează cu vaporii de apă sub presiune formînd fosfat 
monoamoniacal şi diamoniacal, fosfit de amoniu şi hidrogen. 

Pentaazotura de trifosfor P 3 N 5 . A fost obţinută în stare pură de 
W. Schenkşi colaboratorii (1906). Se obţine prin descompunerea acidului 
imidotiofosforic sau nitrilotiofosfatului de amoniu. De asemenea se poate 
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obţine prin descompunerea fosforului în vid la 400°C, sau a azoturii de 
aluminiu asupra pentaclorurii de fosfor sau a amoniacului anhidru asupra 
pentasulfurii de trifosfor (A. Stock şi H. G r u n e b e r g — 1907) : 

>200*C 

3PC1 5 + 5A1N = P 3 N 5 + 5A1C1 3 
3P 4 S 5 + 20NH 8 = 4P 3 N 6 + 15H 2 S + 15H a 


Produsul ultimei reacţii se încălzeşte în curent de amoniac uscat şi apoi 
în curent de hidrogen la 850°C. Pentaazotura de trifosfor P 3 N 5 încălzită 
în vid la 710°C se transformă în monoazotură: 


P 3 N 5 = N 2 + 3PN 

Este un corp solid, alb, insolubil în dizolvanţii cunoscuţi. Reacţio¬ 
nează cu clorul la cald producînd diclorură de fosfornitril (PNC1 2 ) 3 . Prin 
acţiunea apei sub presiune la 200°C se obţine fosfat de mono şi diamoniu : 

(P 3 N 5 )„ + 12nH 2 0 = n(NH 4 )H 2 P0 4 + 2n(NH 4 ) 2 HP0 4 

Azida de fosfornitril se obţine prin reacţia între diclorură de fosfornitril 
şi azida de sodiu în acetonă : 

(PNC1 2 ) 3 + 6NaN 3 = 6NaCl + [PN(N 3 ) 2 ] 3 


Fosfamul sau imidoazotura de fosfor PN 2 H. Fosfamul a fost descoperit 
de H. D a v y (1811) şi studiat de V. Rose (1832 — 1833). 
Ch. Fr. Gerhardt (1846) a arătat că conţine hidrogen. Se prepară din 
amoniac şi pentaclorură de fosfor. Sinteza se realizează termic, în dizolvanţi 
organici sau amoniac lichid. Se mai prepară din diclorură de fosfornitril 
(PNC1 2 ) 3 şi amoniac. Ambele reacţii sînt complexe şi produsul final este 
fosfamul (H. Moureau şi P. Rocquet — 1936). 

Fosfamul este o pulbere albă, uşoară, insolubilă în apă, alcool şi eter. 
Nu a putut fi topită nici volatilizată. La temperatură înaltă se descompune 
în amoniac şi pentaazotură de trifosfor. La cald apa îl descompune : 

pn 2 h + 4H 2 0 = (NH 4 ) 2 HP0 4 

Calcinat la aer formează anhidridă fosforică. Cu metalele la cald formează 
fosfuri. Cu oxid de argint reacţionează dînd azot liber şi azot sub forma 
unei combinaţii în proporţii egale, ceea ce concordă cu formula N = P = 
= NH. Relaţiile dintre unii compuşi ai fosforului cu amoniacul se pot 
observa în schema următoare (L. F. A u d r i e t h şi O. F. H i 11 — 
1948): 
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/ NH 2 / NH, 

OP(OH ) 3 -> OP —OH - -> OP— NH 2 ->OP(NH 2 ) 3 ->[NP(NH 2 ) 2 ] S 

^OH ^OH 

acid fosforic acid amidofosforic acid diamidofo^foric triamida de fosforil fosfornitril amida 


-NH 3 

\' 


-XII., 


-NH 


HN[PO(OH).J 2 [NP(OH 2 1 x 


l- NH “ 

(XP = XH) x 
fosfam 


[-**• 

-NH, 

-NH, 

V 

-NH-PO(OH), 

[OPN], 

v 

(P 9 N 5 )* 


acid diimidotrifosforic 

acid triimidotetrafo8foric 


azotura de fosforil pentaazotura de trifosfor 


COMBINAŢIILE CICLICE ALE FOSFORLLl I 

Există compuşi ciclici ai fosforului în care ciclul este format numai 
din atomi de fosfor, adică homocicluri şi compuşi heterociclici care conţin 
în ciclu şi alţi atomi decît cei de fosfor. 

Fosforul prezintă tendinţă mai redusă de a forma catene în care să se 
lege de el însuşi (A. B. Burg, J. F. Nixo n - 1964) : 

2(CF 3 ) 2 PI + CF 3 PH 2 +2(CH 3 ) 3 N=(CF 3 ) 2 P-P(CF,)-P(CF 3 ) 2 +2(CH 4 ) 3 NHI 

Homocicluri cu fosfor. Condensînd diclorofenilfosfina cu monofenil- 
fosfina în soluţie eterică, W. Kuchen şi A. Buchwald (1958) 
au obţinut tetrafenilciclotetrafosfină. Aceasta prin bromurare formează 
compusul C 6 H 5 PBr 2 şi adiţionează sulf : 

s s 
li li 

H 5 C 6 -P-P-C 6 H-, h 5 c 6 -p-p-c 6 h 5 

II II 

h 3 c g -p-p-c 6 h 5 h 5 c 6 -p-p-c 6 h 5 

II II 
s s 

Diclorofenilfosfina reacţionează cu sodiul sau litiul: 

C 6 H 5 PC1 2 + Li-»C 8 H 5 PCILi-»(C 6 H 6 P) 4 -»(C 6 H 5 PLi) 2 -»C 6 H 5 PLi 2 

W. Mahler şi A. B. Burg (1957—1958) prin descompunerea termică 
a tetratrifluorometildifosfinei P 2 (CF 3 ) 4 , di-trifluorometilfosfinei (CF 3 ) 2 PH 
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sau tratînd diiodotrifluorometilfosfina CF 3 PI 2 cu mercur au obţinut 
tetratrifluorometilciclotetrafosfina (CF ;i L > ; 4 si pentatrifluorometilciclopen- 
tafosfina (CF 3 P) 5 : 

F3C-P-P-CF3 F3C-P-P-CF3 

II II 

F3C-P-P-CF3 f 3 C-p p-CF 3 

\/ 

p-CF s 

U 11 pentacidu s-a obţinut în reacţia (S. E. Frazico, 
R. P. Ni el sen H. H. S i s 1 e r - 1964) : 

<°c 

5 CH 3 PF 2 -> (CH 3 P) 5 + 5F 2 

Structura ciclică a fost dovedită chimic, rontgenografic şi prin rezo¬ 
nanţă magnetică nucleară. S-a admis (W. M ah Ier şi A. B. Burg — 
1957, 1958) că ciclul celor patru atomi de fosfor din ciclotetrafosfine ar 
fi stabilizat prin legături p- — d adică prin legături ce se stabilesc între 
perechile de electroni neparticipanţi şi orbitalii 3 d ai atomilor de fosfor 
şi care implică o delocalizare avansată a electronilor în aceşti compuşi. 
Aceasta atrage după sine contribuţia unor structuri de tipul: 

R-P-P-R 
1 I 

R-P-P-R 

Proprietăţile fizice ale acestor substanţe s-au interpretat în sensul existenţei 
a doi izomeri, unul plan şi altul unghiular (N. R. Am ster, 
N. B. Colthup, W. H e n d e r s o n — 1963). 

Hidrura de fosfor solidă ar consta din cicluri hexagonale de fosfor 
legate printr-o latură (E. Wiberg, G. Miiller Schiedmeyer 
— 1959) : 



p p 
I l 
H H 


Cicluri alternante cu fosfor şi oxigen. Polimerii acidului metafosforic 
se formează admiţînd că acidul fosforic poate elimina apă intermolecular 
realizîndu-se tetraedre P0 4 care se pot lega ciclic, liniar, cu catene ramifi¬ 
cate, reţele policiclice etc. Se formează fosfaţi condensaţi. 


R-P-P-R R—P=P—R 

II II II 

R-P-P-R R—P=P—R 
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E. T h i 1 o (1956) consideră fosfaţii construiţi analog silicaţilor, cu 
fosfor tetracoordinat legat de un oxigen cu dublă legătură. Acest oxigen 
nu poate forma o punte între doi atomi de fosfor. Aceste combinaţii se 
formează prin condensare intermoleeulară cu eliminare de apă (J. E. V a n 
W a z e r şi E. J. Griffit b—1956). 

Există metafosfaţi condensaţi (HP0 3 ) x cu structură ciclică, polifosfaţi cu 
compoziţie generală M„ +2 P„0 3 „ +1 sau M„H 2 P„0 3 „ +1 şi fosfaţi cu struc¬ 
tură in reţea. Din a doua categorie fac parte sarea Maddrell şi Graham, 
ambele de compoziţie (SaP0 3 ) x şi sarea Kurrol (KP0 3 ) x , toate cu struc¬ 
tură macromoleculară. Din a treia categorie fac parte izometafosfaţii, ultra- 
fosfaţii cu structuri ciclice şi catene unite între ele, varietăţi de oxizi de 
fosfor. 

Acidul monometafosforic nu există liber şi nici sub formă de esteri 
sau săruri. Există polimeri ai acestora, deoarece fosforul tinde să-şi comple¬ 
teze numărul de coordinaţie la patru. E. E. Beam şi S. J. K i e h 1 
(1927), P. P a s c a 1 (1923), E. Maddrell (1847) au descris p repararea 
unor metafosfaţi. E. Maddrell a preparat sarea (NaP0 3 ) x încălzind 
azotat de sodiu cu acid fosforic siropos în raportul 2 :1. Sarea lui Pascal 
considerată de el monometafosfat coagulează albumina, ceea ce indică 
un polimer. Aceasta rezultă şi din determinări crioscopice. P. Hylen 
(1936) a arătat că este un produs neunitar. Sarea lui Maddrell este un poli¬ 
mer aşa cum rezultă din insolubilitatea ei. E. T li i 1 o o consideră ea un 
polifosfat liniar : 

o o o o 

li li II II 

HO-P -0-9-0 - ... —9—O—P—OH 
II II 

o- O- o- o- 


Se apreciază că acidul dimetafosforic cu un ciclu tetraatomic ^p/ Q / p \ 

nu poate exista din cauza unor impedimente sterice şi a respingerii puter¬ 
nice cuolombiene între cele două tetraedre P0 4 . Au fost descrişi dimetafosfaţi 
de T. Fleitmann (1849), P. P a s c a 1 (1933) şi A. Travers (1934). 
F. Warschauer (1903) a arătat că dimetafosfaţii lui Fleitmann sînt 
de fapt tetrametafosfaţi. E.Thilo şiH. Seeman (1951) au demonstrat 
pe baza unor date analitice, rotgenografice şi crioscopice că nici unul din 
dimetafosfaţii descrişi în literatură nu pot fi consideraţi ca atare. 

Esterii unor fosfaţi şi pirofosfaţi formează cicluri intramoleculare 
care au o importanţă biologică deosebită : 
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La fel pot cicliza unii pirofosfaţi şi polifosfaţi (H. G. K li o r a n a—1961) : 

o o R-0 

H li li 

R-O-P-O-P-O-_O—P=0 
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OH O- O- || O- 

-HO-P-O- 
I 
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Acidul trimetafosforic H 3 P 3 0 9 există atît ca atare cit şi ca săruri, 
esteri sau derivaţi. Acidul trimetafosforic liber a fost obţinut deK.Karbe 
şi G. J ander (1942) din trimetafosfat de plumb cu hidrogen sulfurat: 

Pb 3 (P 3 0 9 ) 2 + 3H 2 S = 3PbS + 2(H 3 P 3 0 9 ) 

Prin titrare conductometrică sau potenţiometrică a acidului liber se găseşte 
un singur salt brusc de potenţial, ceea ce arată că acidul trimetafosforic 
este un acid foarte tare, cu constante de disociere foarte apropiate. El se 
disociază simultan, adică are loc o „disociaţie unică“, ceea ce face să se 
comporte ca un acid monobazic tare. Acest acid a mai fost obţinut prin 
schimb ionic pe o răşină sintetică (A. S i m o n şi E. S t e g e r—1955). 

Trimetafosfaţii sînt stabili datorită unui ciclu fără tensiune hexa- 
at ornic : 
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Trimetafosfatul de sodiu a fost preparat de T. F le i t m a n n şi R.Ken- 
neberg (1848), prin încălzirea fosfatului de sodiu şi amoniu NaNH 4 HP0 4 
şi răcire lentă. G. G. Lindboom (1875) l-a obţinut din nou şi i-a intuit 
structura ciclică care a fost propusă de W. D. T r e a d w e 11 şi F. L e u t- 
w y 1 e r (1938). G.Knorre (1900) a obţinut trimetafosfat pur prin 
descompunerea ortofosfatului primar de sodiu NaH 2 P0 4 . El a arătat că 
şi în reacţia lui A. J a m i e s o n (1842) se obţine trimetafosfat: 

Na 4 P 2 0 7 + 2NH 4 C1 = 2NaCl + 2NaP0 3 + 2NH 3 + H 2 0 

Pentru obţinerea unui compus pur trebuie respectate condiţii stricte 
de lucru (E. T h i 1 o şi R. R ă t z—1950). 

De la acidul trimetafosforic se cunosc săruri de argint, plumb, bariu, 
stronţiu, magneziu, cobalt, nichel, potasiu, amoniu, simple sau duble. 

Ele au fost formulate pe baza criteriului sării duble care porneşte 
de la constatarea că singura sare dublă de bariu şi sodiu care s-a putut 
prepara conţine raportul Ba : Na = 1 :1. Deci sarea dublă conţine 
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trei atomi de fosfor. în consecinţă, pe baza criteriului sării duble aceste 
săruri se formulează ca BaKaP 3 0 9 , EaCaP 3 0,-3H 2 0, AgjPjO,■ 11 ./) etc. 
Determinarea masei moleculare a trimetafosfaţilor prin măsurători crio- 
scopice a fost interpretată eronat pînă cînd A. W i e s 1 e r (1901) din măsu¬ 
rători de eonductibilitate, folosind regula Ostwald-Walden a găsit că sar¬ 
cina anionului este trei şi deci aceştia sînt 
trimetafosfaţi. Ulterior P. N y 1 1 1 n (1936) a 
arătat că şi măsurătorile crioscopice concordă 
cu această concluzie. 

Un studiu rontgenografic al trimeta- 
fosfatului de sodiu (G. Cagliotti, P. 
Giacomello şi V. Bianchi — 1942) 
a arătat că ionul P 3 0 9 “ are o structură ci¬ 
clică de simetrie C 3v , adică un ciclu hexa¬ 
gonal neplan de formă scaun (fig. 218). 
E. Stegerşi A. Simon (1954) sînt de 
părere, pe baza spectrelor de vibraţie că în 
soluţie apoasă ciclul este plan cu simetria 
Du, iar în stare solidă ciclul este neplan cu 
simetria 15,. Structura ciclică este susţinută şi de spectrele de rezonanţă 
magnetică nucleară (J. B. V a n W a 1 z e r şi C. E. C a 11 i s—1955). 

Se cunosc derivaţi ai acidului trimetafosforie. Grupele OH se pot 
înlocui cu elor obţinîndu-se clorura de trimetafosforil C1 3 P 3 0 6 care reacţio¬ 
nează cu derivaţii organo-magnezieni, cu amine, amoniac, hidrazină, hidra- 
zine substituite formînd produşi de tipul (BP0 2 ) 3 , amide substituite, hidra- 
zide ale acidului trimetafosforie. Cu alcoolaţii şi tioaleoolaţii formează 
esteri şi tioesteri trimetafosforici: 
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încălzind oxizii unor metale grele (Pb, Bi, Cd) cu exces de acid fosforic, 
T.Fleitmann (1849) a obţinut tetrametafosfaţi pe care i-a considerat 
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greşit dimetafosfaţi. A. G1 a t z e 1 (1880) a studiat această reacţie obţi- 
nînd două feluri de săruri care se ştie astăzi că sînt tetrametafosfaţi (răcire 
lentă) şi metafosfaţii sticloşi (răcire rapidă). Pe criteriul sării duble A. 
G 1 a t z e 1 a considerat sărurile sale tetrametafosfaţi şi le-a formulat 
ciclic. F. Warschauer (1903) aplicînd regula Walden-Ostwald a 
arătat că ,,dimetafosfaţii” lui T. Fleitmann sînt tetrametafosfaţi. P. 
Bonnemann (1937) a dovedit conductometric, crioscopic şi ront- 
genografic existenţa tetrametafosf atului de sodiu. W. D.Treadwell 
şi F. Leutwyler (1938) au propus o structură ciclică pentru tetrame- 
tafosfatul de sodiu : 
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E. T h i 1 o şi I. Grunze (1957) au arătat că la dehidratarea ortofos- 
faţilor monosubtituiţi cu cationi de mărime mijlocie se formează tetra¬ 
metafosfaţi, pe cînd a celor cu cationi mici şi mari se formează polifosfaţi 
liniari macromoleculari ceea ce le-a permis să prepare mulţi tetrameta¬ 
fosfaţi (Cu, Mg, Co, Fe, Cd, Al). 

N. Hodakov (1944) a arătat că acidul tetrametafosf orie se obţine 
în reacţia de hidroliză : 
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Van Wazer şi K. A. H o 1 s t (1950) l-au separat cu ajutorul 
răşinii Amberlit IR-100H. S-a studiat hidroliză tetrametafosfatului de 
sodiu (care nu se limitează la ruperea ciclului cu formare de tetrapoli- 
fosfat) şi stabilitatea termică a tetrametafosfaţilor. Studii rotgenografice 
şi spectroscopice, Raman sau în infraroşu confirmă structura ciclică de 
opt atomi, însă simetria ciclului depinde de faptul dacă compusul este solid, 
sau în soluţie şi de natura cationului. 

Existenţa penta şi hexametafosfaţilor pare îndoielnică. însăşi sarea 
lui Graham „hexametafosfatul” de sodiu Na 6 (P0 3 ) 6 se pare că nu există 
ci este vorba de amestecuri cu proprietăţi fizico-chimice aparente care 
falsifică concluziile măsurătorilor. 
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Se cunosc cicluri alternante cu fosfor şi oxigen sau sulf. Astfel oxizii 
P 4 O 10 , P 4 0 6 , P 4 S 4 0 6 şi sulfurile de fosfor P 4 S 6 şi P 4 S 10 au o structură de tip 
urotropină cu cicluri condensate P—O sau P—S : 



p*s 4 o 6 


Un trimer pentru care printre altele s-a propus o structură cu cicluri 
alternante P—S se obţine în reacţia (L. Anschiitz şi H. Wirth 
-1956): 

C.HjPHj + SOClj = C 6 H 5 PSO + 2HC1 

Se menţionează că gama compuşilor organici ciclici în care fosforul inter¬ 
vine în ciclu este mult mai mare. Contribuţii preţioase în acest domeniu 
au adus H.K.Stoctes (1895), K. Issleib (1960), F. G. M a n n 
(1951 - 1958), B. A. Arbuzov (1946 - 1962), G. M. Campbell 
(1962), J.E.Van Wazer (1958—1961) etc. 


COMBINAŢIILE ORGANICE ALE FOSFORULUI 

Avînd un volum mai mare decît azotul şi posibilitatea de a funcţiona 
cu valenţa cinci, fosforul formează un mare număr de compuşi în care se 
leagă de un radical prin carbon. Compuşii organici ai fosforului se pot cla¬ 
sifica astfel: fosfine, compuşi fosfinoşi, fosfonoşi, fosforoşi, săruri şi baze 
cuaternare de fosfoniu, fosforani, alchilidenfosforani, compuşi fosfinici, 
fosfonici şi cicluri care conţin fosfor. Compuşii organici ai fosforului se uti¬ 
lizează ca insecticide, erbicide, plastifianţi, la fabricarea unor sticle orga¬ 
nice, răşini schimbătoare de ioni, în industria materialelor plastice, drept 
catalizatori de polimerizare, pentru îmbunătăţirea calităţii uleiurilor, a 
benzinelor, ca agenţi de suprafaţă, în procesul de Rotaţie, ca dizolvanţi 
etc. (D. Purdela, R. Vîlcean u—1965). Din punct de vedere elec¬ 
tronic, reacţiile la atomul de fosfor sînt de mare interes (R. F. H u d s o n 
— Advances in Inorg. Chem. and Radiochem — 1963). 

Fosfine. Există fosfine primare PH 2 R, secundare PHR 2 şi terţiare 
PR„ unde R este un radical alifatic sau aromatic. Primul tip a fost des¬ 
coperit de A. W. H o f m a n n în 1871. 

Fosfinele primare se prepară prin reacţia Hofmann în tub închis, la 
150°C : 

2RI + 2PHjI + ZnO = ZnL, + H 2 0 + 2(PH 3 R)I 
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Prin antrenare cu vapori de apă în atmosferă de hidrogen sarea hidroli- 
zează şi se condensează fosfina. Prin reacţia unor ioduri alehilice cu fosfi- 
nele primare se obţin cele secundare : 

PH 2 R + R'I = [PH 2 RR'[ I-» PHRR' + HI 

Folosind compuşi organo-metalici se pot prepara fosfinele terţiare 
(A. C a h o u r s şi A. W. H o f m a n n—1857): 

3ZnR 2 + 2PC1 3 = 2PR 3 + 3ZnCl 2 
PC1 3 + 3RMgX = PR 3 + 3MgClX 

Trimetilfosfina este un gaz în condiţii normale, celelalte sînt lichide. Com¬ 
puşii aromatici polisubstituiţi sînt solizi. Trimetilfosfina are o structură 
piramidală. 

Fosfinele sînt cu atît mai toxice cu cît sînt mai puţin substituite. Cele 
inferioare se oxidează spontan la aer cu aprindere. Caracterul nesaturat 
al fosfinelor face ca ele să fie reducătoare. Astfel fosfinele reduc sărurile 
metalice. Dubletul liber al fosfinelor ţerţiare permite ca acestea să se lege 
de halogeni, oxigen, sulf etc. Un exemplu interesant este combinaţia 
(CgFg^PFg (E. L. M u e h e r t i e s, W. M a h 1 e r—-1965). 

Fosfinele se adiţionează prin debutul liber la ionii metalici pentru 
a da combinaţii complexe. Fosfinele de formulă generală PE 3 au un orbi¬ 
tal donor de tip sp 3 al fosforului, a cărui acţiune este moderată. De ase¬ 
menea mai posedă un orbital acceptor d t:. Deci ei reprezintă liganzi buni. 
Difosfinele sînt şi ele liganzi buni de chelare. Compuşii respectivi au o 
stabilitate remarcabilă. Se cunosc un mare număr de combinaţii complexe 
cu fosfine: Pd(PE 3 ) 2 , Pt[P(C 6 H 5 ) 3 ] 2 , Pt[P(C 6 H 5 ) 3 ] 4 , M(CO)„ (PE 3 ) 6 _ B cu 
n pînă la 3 (M = Cr, Mo, W) (L. E. Orge 1—1961). Obţinerea unui oxid 
de fosfină se poate realiza prin reacţia oxitriclorurii de fosfor cu un compus 
organomagnezian : 

3MgXR + CI 3 PO = 3XClMg + R 3 P-> O 

Fosfinele adiţionează acizi sau săruri ale lor spre a forma săruri de fosfoniu : 
pr 3 + R'I = IPR 3 R']I 

Cei mai stabili sînt ionii de fosfoniu tetrasubstituiţi. Oxidul umed de argint 
le hidrolizează formînd hidroxidul de fosfoniu, o bază puternică : 

2(PR 4 )X + Ag 2 0 + H 2 0 = 2AgX + 2(PR4)OH 
Aceasta se descompune termic în oxid de fosfină. 


ARSENUL 

Simbolul: As ; Z = 33 ; Masa atomică : 74,9216 

Se pare că realgarul (roşu) şi orpimentul (galben ca aurul) au fost 
cunoscute de asirieni. P 1 i n i u care vorbeşte de aceste sulfuri numeşte 
pe cea de a doua arsenikos care conţine rădăcina arsen. Egiptenii utilizau 


52 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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mispickelul (AsSFe) pentru durizarea cuprului. Aristotel (384—322 
î. e. n.) şi T h e o p li r a s t au arătat că in perioadele greco-roraane s-au 
pus la punct primele operaţii de obţinere a arsenului nemetalic din mine¬ 
reuri. Olimpodor (sec. V. î. e. n.) a arătat că se cunoştea la acea epocă 
arsenul liber şi arsenul alb sau anhidrida As 2 0 3 . Albe rt cel Mare 
(1193—1280) a menţionat prepararea arsenului. Iatrochimistul T. B. P ara¬ 
te 1 s u s (1493—1541) a indicat întrebuinţarea arsenului în medicină. 
J. S c h r o d e r (1694) l-a obţinut în stare pură. Proprietatea arsenului 
de a deschide culoarea cuprului în aliajele lui cu acesta, dîndu-i o colo¬ 
raţie albă-argintie, a contribuit la întărirea credinţei alchimiştilor, care 
vedeau în arsen un mijloc de transmutaţie a metalelor comune în metale 
preţioase, în cazul acesta al cuprului în argint. H. B r a n d t (1733) a pre¬ 
parat arsenul reducînd anhidrida sa cu cărbune. Chinezii îl cunoşteau in 
anul 1600, cunoşteau acţiunea sa toxică şi modul de a recunoaşte aceasta. 
G e b e r (1572) a recunoscut proprietatea sa de a se alia cu fierul, plumbul, 
zincul. 

Stare naturală. Arsenul intră în scoarţa terestră în proporţie de 
0,0005%. A fost observat în meteoriţi şi în emanaţiile vulcanice sub formă 
de clorură, fluorură şi sulfură. Dat fiind faptul că se oxidează greu şi mai 
ales superficial rezultă prezenţa sa în stare nativă. Aliat cu fierul, anti- 
moniul, bismutul şi argintul se găseşte în Franţa, Germania, Italia, U.B.S.S. 
S. U. A. etc. în Franţa se găsesc zăcăminte în Corsica, Masivul Central, 
Salsigne. 

Mai toate sulfurile metalice şi chiar sulful, conţin urme de arsen de 
aceea şi metalele obţinute din aceste minereuri conţin uneori urme de 
arsen, ceea ce le schimbă mult proprietăţile, ele devenind casante. Arsenul 
se găseşte în primul rînd sub formă de sulfuri (realgar As 2 S 2 , orpiment 
As 2 S 3 , dimorfină As 4 S 2 ), de oxizi (arsenolitul cubic As 2 0 3 şi claudetitul 
As 2 0 3 monoclinic) şi mai ales ca arsenuri sau sulfoarsenuri. Dintre arsenuri 
se menţionează lollingita As 2 Fe, niccolita sau chloantita As 2 Ni, smaltina 
As 2 Co, nichelina As 2 Ni 2 , sperrylita As 2 Pt etc. Există sulfoarsenuri simple: 
mispickelul sau arsenopirita FeAsS, gesdorffita JSTiAsS, cobaltina 
CoAsS, lautita CuAsS, sau sulfoarsenuri cu compoziţie mai complexă: 
smithita Ag 2 S- As 2 S 3 , lorandita Tl 2 S-As 2 S 3 , tennantita 4Cu 2 S-As 2 S 3 . 
proustita 3Ag 2 S-As 2 S 3 , enargita 3Cu 2 S-As 2 S 5 sau Cu 3 AsS 4 . Se cunosc 
un număr de sulfoarsenuri de plumb şi de cupru mai complicate. 

Se cunosc de asemenea un număr mare de arsenaţi. Dintre cei mai 
simpli pot fi citaţi: mansfieldita A1 As 0 4 -2H 2 0, erythrina Co 3 (As0 4 ) 2 -8H 2 0, 
symplesita Fe" 3 (As0 4 ) 2 .8H 2 0, annabergita Ni ? (As0 4 ) 2 . 8H 2 0 etc. Se mai 
cunosc arseniţi, fosfoarsenaţi, arsenovanadaţi, arsenosulfaţi, silicaţi şi 
boraţi ce conţin arsen. în natură există farmacolita CaHAs0 4 -2H 2 0, liai- 
dingerita 0aHAsO 4 • H 2 0, rosslerita MgHAs0 4 ■l/2H 2 0,horresitaMg 3 (As0 4 ) 2 - 
■8H.,0, berzelita (Mg,Ca) 3 -(As0 4 ) 2 , wapplerita (Mg, Ca) HAs0 4 -3 1/2H 2 0. 
săruri duble ca mimetesita 3Pb 3 (As0 4 ) 2 -PbCl 2 şi o serie de săruri de fier, 
aluminiu, cupru etc. 




ARSENUL 


819 


Din cele de mai sns rezultă izomorfismul sulfurilor şi arsenurilor, ceea 
ce explică prezenţa lor simultană, izomorfismul fosfaţilor, arsenaţilor şi al 
vanadaţilor existenţa compuşilor micşti. 

Arsenul este foarte răspîndit în concentraţii mici în sol, în cărbuni, 
în roci calcaroase, galene, pirite etc. 

Arsenul este foarte răspîndit şi în regnul animal. La om se localizează 
mai ales în unghii, păr unde se acumulează în caz de intoxicare. în carne 
se găseşte circa 100 y/k g. în diferite alimente se găseşte de ordinul cîtorva 
zeci de y (cereale, legume, pîine albă 10—30 y). Plantele conţin arsen 
repartizat în ţesuturile lor în mod variabil. 

Arsenul se găseşte în cantitate mică în apa mărilor. Apele minerale 
care conţin arsen se utilizează pentru băut sau terapeutic (Korcegno-Italia, 
Vichy şi la Bourboule-Franţa). 

în atmosferă se găseşte mai ales în regiunile de calcinare a unor mine¬ 
reuri. 

Obţinere. Arsenul se obţine pe cale uscată prin piroliza mispickelului 
FeAsS, cobaltinei CoAsS, disomozei NiAsS sau a lollingitei, în absenţa 
aerului. Arsenul se volatilizează şi se depune pe pereţii receptorului răcit : 

4FeAsS = 4FeS + As 4 
4FeAs 2 = 4FcAs + As 4 ^ 

Se poate proceda la prăjirea în aer a arsenurii FeAs, a lollingitei şi a mispi- 
ckelu lui cu transformarea arsenului în anhidridă : 

2FeAs + 30 2 = Fe 2 0 3 + As 2 0 3 
2FeAs 2 + 9/20 2 = Fe 2 0 3 + 2As 2 0 3 
2FoAsS -f- 50 2 = Fc 2 0 3 -1- 2S0 2 -f As 2 0 3 

Anhidrida arsenoasă şi arsenică poate fi redusă cu hidrogen (J. L i e b i g 
—1842), cu carbon (J. S c h r o e d e r—1649 sau H. B r a n d t—1733) 
a 650—700°C şi metale uşor oxidabile : 

2As 2 0 3 -f- 3C — As 4 -f- 3C0 2 

Beducerea se mai poate face cu oxid de carbon în prezenţa catalizatorilor, 
cu carbură de calciu, cianură sau siliciură de calciu. Este posibil să se 
reducă direct sulfura de arsen (III) cu cianură de sodiu: 

2ASjS 3 + 6 N’aCN = 6 NaCNS + As, 

Arsenul se mai obţine prin disocierea termică a AsH 3 (peste 230°C), As 2 H 2 
(în vid la peste 100°C) şi a As 4 H 2 . Arsina AsH 3 oxidată cu atenţie eliberează 
arsen. Arsenul ia naştere în reacţia: 

2AsH, + 2AsClj = 6HC1 + As, 

Arseniţii metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase se dismută termic 
eliberînd arsen: 


10As 3+ = 6As 5+ + As 4 
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Arsenul se poate obţine pe cale umedă reducînd arseniţii sau arsenaţii cu 
hidrogen sub presiune. Oa reducător se poate utiliza amalgamul de sodiu, 
zincul, bismutul, siliciul, mercurul, cuprul sau metoda electrolitică : 

4AsF 5 +5 Si = 5SiF 4 + As 4 

A. Bettendorf (1870) a redus anhidrida arsenoasă cu clorură de sta- 
niu (II) în soluţie puternic clorhidrică: 

4AsC1 3 + 6 SnCl 2 = 6 SnCl 4 + As 4 

Triclorura de arsen este redusă şi de clorura de fosfor sau de hipofosfitul 
de potasiu : 

6PC1 3 + 4AsC1 3 = 6 PCI 5 + As 4 

4AsC1 3 + 6KH 2 P0 2 + 0II 2 O = As 4 + 6H 3 P0 3 + 6KC1 + 6HC1 

Arsenul obţinut este impur. El conţine antimoniu, sulf, fosfor, cupru, 
bismut, nichel, fier, plumb, anhidridă arsenoasă sau sulfură de arsen. 
El se purifică prin sublimare repetată şi distilare într-un curent de azot la 
600°C sau un curent de hidrogen sec. 

Arsenul pur se prepară din anhidridă arsenoasă sublimată de mai multe 
ori care este redusă cu cărbune. Final arsenul se supune sublimării în 
curent de azot uscat. O altă metodă constă în reducerea anhidridei arse- 
noase cu zirconiu în tub închis (G. A. G e a c h, R. A. J e f f e r y şi J. S h e 1- 
t o n — 1950). 

Arsenatul de magneziu şi amoniu se dizolvă în acid clorhidric şi se 
reprecipită cu amoniac. Se filtrează precipitatul, se spală şi se reduce cu 
cărbune de zahăr. Apoi arsenul se supune sublimării. Un astfel de arsen este 
foarte pur (H. R i c h t e r — 1943). 

Proprietăţi fizice. Se cunosc astăzi izotopii arsenului cu număr de masă 
69, 70, 71, 72, 73, 74, 76, 77, 78, 79, 80, 81, 83. Ca indicatori radioactivi 
se utilizează izotopii 76 şi 77. Atomul de arsen are următoarea configuraţie 
electronică : (1 s) 2 (2 s) 2 (2 p) 6 (3 s) 2 (3 p) 6 (3 d) 10 (4 s) 2 (4 p) 3 . 

Arsenul se găseşte sub două forme cristaline : ca arsen cenuşiu sau 
metalic şi arsen galben; sub trei forme amorfe : ca arsen brun, arsen 
cenuşiu amorf, arsen negru şi în sfîrşit ca arsen coloidal. 

Numai una din aceste modificaţii, arsenul cenuşiu, este forma stabilă 
la toate temperaturile. Arsenul prezintă fenomenul de monotropie ca şi 
fosforul. 

Arsenul cenuşiu sau metalic Asy se obţine prin sublimarea tuturor 
celorlalte varietăţi ale arsenului în prezenţa sau absenţa unor gaze inerte 
(N 2 , H 2 etc.) prin răcirea arsenului topit sau prin descompunerea unor com¬ 
binaţii de tipul ASj-Hy. Are aspect metalic. Formează cristale romboedrice 
izomorfe cu cele de telur şi antimoniu. 

Reţeaua arsenului, analizată cu raze X, poate fi considerată ca pro¬ 
venind din turtirea unei reţele de clorură de sodiu. R. Hultgr enşi 

B. E. Warren (1935) au arătat că structura sa este stratificată ca şi a 
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fosforului negru, antimoniului şi bismutului. Aceasta constă din structuri 
duble. Fiecare atom de arsen posedă trei atomi la 2,51 Â din planul vecin 
al aceluiaşi strat şi alţi trei la 3,15 Â din stratul adiacent (fig. 219). 

Arsenulare duritatea3,o în scara Mohs. Este casant. Are densitatea 5,77- 
Coeficienţii săi de compresibilitate depind de direcţia în cristal ca şi cei 




de dilatare termică. Conduce curentul electric. Conductibilitatea sa este 
circa 50% din cea a plumbului şi 4% din cea a argintului. Conduce căldura. 
După potenţialu 1 său normal 11 A ;+/ Aa = — 0,30V se găseşte după 
hidrogen în şirul: H, Sb, Bi, As, Cu, Te, Hg, Ag. Arsenul cenuşiu sublimă 
la 400°C şi se topeşte la 414—417°C la 36 atm (P. J o 1 i b o i s). în stare de 
vapori densitatea corespunde unei molecule tetraatomiee. Această formă 
a arsenului are luciu metalic, formează cu metalele aliaje. Aceste proprie¬ 
tăţi fizice cit şi cele chimice, precum şi existenţa unei forme nemetaliee, 
arată că arsenul ocupă o poziţie intermediară între metale şi nemetale 
fiind clasat în grapa semimetalelor. Reţeaua cristalină a arsenului cenu¬ 
şiu este dată in fig. 220. 

Arsenul galben Asa rezultă prin răcirea bruscă a vaporilor de arsen 
la întuneric. A fost semnalat de A. Bettendorf în anul 1867 şi cores¬ 
punde fosforului alb. Este forma nemetalică. 

Arsenul galben se obţine şi prin reducerea cu amalgam de sodiu în soluţie 
apoasă a tioarsenatului de sodiu Na 3 AsS 4 ■ 8H 2 0 (X. Konopikşi 

K. Szlaczk a—1951). 

Determinări crioscopice în disulfură de carbon, indică o moleculă 
tetraatomică. Arsenul galben cristalizează în sistemul cubic-holoedric sub 
formă de dodeeaedrii romboidali, ca şi fosforul alb. Arsenul galben nu se 
poate cerceta cu raze X deoarece se transformă la iradiere. Totuşi după 

L. R. Maxwell, S. B. H e n d r i c k s şi V. M. Mosley (1936), 
structura sa este tetraedrică (As 4 ) ca şi în stare de vapori. Duritatea sa este 
foarte mică, el este moale şi transparent. Densitatea sa este 2,026 la 18°C. 
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Aceasta creşte cu scăderea temperaturii. Se transformă ireversibil în arsen 
cenuşiu, fenomen catalizat de brom, iod şi lumină: 

Asa —> Asy A H — — 3,3 kcal 

Arsenul galben este mai puţin stabil decît fosforul alb. Arsenul galben 
nu conduce curentul electric, rezistenţa sa specifică este circa 10 7 O _1 • cm -1 . 
Este singura formă solubilă în disulfură de carbon. Se pare că arsenul 
galben este stabil la temperaturi joase şi în stare de vapori de aceea inter¬ 
valul intermediar trebuie traversat rapid la prepararea acestuia. 

Arsenul brun nu se ştie dacă este o modificaţie specială sau o stare 
de diviziune mai mult sau mai puţin înaintată a altei forme cristaline 
sau amorfe. După unii este un amestec în proporţii variabile de arsen a 
şi y. Se obţine prin polimerizarea sau transformarea arsenului galben, 
depunîndu-se spontan din soluţii de disulfură de carbon (H. Erdmann 
şi M. U n r u h—1902). Arsenul brun se obţine în toate reacţiile favora¬ 
bile dispersării arsenului care se opun transformării arsenului galben în 
cel cenuşiu. Se obţine reducînd, în soluţie clorhidrică, anhidrida arsenoasă 
cu staniu (P. IST. Laschtschenk 0—1922, A. Bettendor f—1870) 
sau sulfură de sodiu : 


4AsC1 3 + 6SnCT 2 = As 4 -f 6SnCl 4 

Acidul arsenos poate fi redus de cupru, ditionit de sodiu, acid liipofosforos, 
hidratul de hidrazină, triclorură de fosfor : 

4H 3 As0 3 + 3H 4 N 2 = 3N 2 + 12H 2 0 + As 4 

Triclorură de arsen sau anhidrida arsenoasă pot fi reduse şi electrolitic 
(C. II. S u n—1936, E. AI e h 1—1949). Densitatea arsenului brun variază 
după condiţiile de preparare între 3,7 şi 4,7. S-a propus pentru această 
formă formula As 8 . 

Starea arsenului depinde de reacţia chimică în care se produce, cît şi 
de suportul pe care are loc depunerea substanţei solide. Acest fel de reacţii 
au fost denumite de V. K o h 1 s c h ii 11 e r, reacţii topochimice. 

Arsenul cenuşiu amorf este un produs al transformării exoterme a 
arsenului galben sau a diferitelor forme de arsen amorf. El se obţine prin 
sublimare în vid înaintat la 100°C şi depunere pe un perete rece. Se mai 
poate obţine sub acţiunea ultrasunetelor asupra arsenului galben sau a 
unei soluţii a acestuia în disulfură de carbon. Are densitatea între 4,97 şi 
5,04. Prezintă o structură în straturi asemănătoare fosforului negru şi 
bismutului metalic, în care arsenul are trei vecini la 2,51 şi trei la 3,15 Â. 
Această formă conduce curentul electric. 

Arsenul negru lucios (spiegelarsen) sau arsenul p amorf este forma 
obţinută prin sublimare în vid şi depunere pe un perete la 200°C (H. Stohr 
—1939). Se obţine şi din disocierea arsinei AsH 3 cînd se depune ca oglindă. 
Are densitatea între 4,7 şi 5,1 este casant şi strălucitor. La 360°C se trans¬ 
formă în arsen y cu degajare de căldură. 
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Studiul formelor alotrope, cu raze X, nu a clarificat prea mult lucru¬ 
rile (H. Richter şi G. B r e i 11 i n g—1951, S. Geiling şi H. 
R i c h t e r—1949, H.Krebs şiF. Schiiltze r-G e b h a r d t—1956). 
Se poate totuşi considera că există forme cristaline stabile (arsen galben- 
cubic şi arsen cenuşiu-metalic-romboedric) şi metastabile (arsenul negru 
rombic). Formele zise amorfe sînt arsenul negru lucios şi arsenul cenuşiu 
amorf. 

Arsenul coloidal formează hidrosoli şi organosoli. Hidrosolii se prepară 
prin metoda lui Svedberg în prezenţa gelatinei ca agent de protecţie. Se 
pot prepara prin electroliza unei sări în prezenţă de albumină, amidon, 
gelatină cu catod de platină şi anod de cărbune, siliciu, seleniu sau arsen 
şi membrană semipermeabilă. Triclorura de arsen se poate reduce cu acid 
liipofosforos, ditionit de sodiu, triclorură de titan în mediu de acetonă sau 
alcool. Fotoliza unei soluţii de AsH 3 cu lumina unui arc de mercur produce 
hidrosoli. 

Solii obţinuţi de R. L e c o q (1910) au o culoare roşie brună închis. 
Stabilitatea lor depinde de pJl. 

Arsenul pare a fi unul dintre corpurile care nu are un punct de topire 
net. Prin încălzire în tub închis (circa 3G atm), in gaze inerte s-au obţinut 
valori în jurul a 817 —818°C. Sub 1100°C, lichidul este opac, iar peste această 
temperatură devine gălbui. După G. B. Kistiakowsky, arsenul 
lichid este un amestec de molecule puternic asociate. 

Prin acţiunea căldurii asupra arsenu- 
lui metalic el emite vapori înainte de a 
atinge temperatura de topire adică su¬ 
blimă. Aceştia au miros de usturoi şi 
devin galbeni ca lămîia o dată cu ridica¬ 
rea temperaturii. în vid volatilizarea 
începe la 96°C. Punctul de fierbere nu 
se cunoaşte exact. Valorile presiunii de 
vapori sînt trecute în fig. 221 (S . Hori- 
b a — 1923). Figura explică sublimarea 
arsenului şi punctul de topire. Măsurarea 
densităţii valorilor obţinuţi din arsen 
metalic susţine tetraatomicitatea arse¬ 
nului. Masa moleculară a arsenului galben 
conduce la aceeaşi concluzie. Vaporii de _ 
arsen între 400 şi 1 200°C ar fi un amestec bOff 500 600 700 800 OOOt ; °C 
de molecule As 4 , As 2 şi As. Supunînd Fig. 221 

descărcărilor electrice vaporii de arsen şi 

trecîndu-i într-un spectrograf de mase s-au pus în evidenţă ionii As ”, 
As 2 ", As 3 “, As+, As 2+ , As 3+ , As 4+ , (V. M. D u k e l’S k i i şi E. Y a. Z a n d- 
ber g -1952-1953). 

Proprietăţi chimice. Se observă că arsenului, avînd configuraţia stratului 
exterior 4$ 2 4p 3 , îi mai lipsesc trei electroni pentru a cîştiga configuraţia 
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electronică a kriptonului. Pentru acest motiv are valenţa negativă minus 
trei. Tendinţa aceasta este mai slabă la arsen decît la azot şi fosfor după 
cum rezultă din electronegativitatea sa 2,04 calculată după W. G o r d y 
(1946). Valenţa pozitivă trei se explică prin inerţia electronilor 4s 2 (N. V. 
Sidgwic k—1933). în stare de valenţă plus trei poate pune în comun 
electronii dubletului 4s 2 iar în starea plus cinci se pare că poate funcţiona 
ca un acceptor după cum ilustrează combinaţia (AsF e )“ cu doisprezece 
electroni în jurul arsenului (P. P f e i f f e r — 1943). 

Varietăţile galbene şi negre fiind instabile, s-au studiat mai ales pro¬ 
prietăţile varietăţi metalice. 

Arsenul formează cu hidrogenul activ produs pe catod de nichel 
şi cu cel născînd din descompunerea termică a unui formiat anhidru la 460C° 
hidrură de arsen : 

AS 4 + 6 H 2 = 4AsH 3 

Arsenul se combină cu halogenii din ce în ce mai puţin violent de la fluor 
(cu care se aprinde la —187°C) la iod formînd tri sau pentahalogenuri, iar 
în cazul iodului chiar un compus intermediar As 2 I 2 : 

As 4 + 6 X 2 = 4AsX 3 
As 4 + 10X 2 = 4AsX 5 

Analog celorlalţi omologi ai săi (fosfor, antimoniu şi bismut) arsenul 
se oxidează la anhidridă arsenoasă în prezenţa oxigenului. Cu oxigen 
uscat nu se oxidează decît la roşu. în prezenţa umidităţii oxidarea începe 
la temperatura ordinară. Oxidarea arsenului este însoţită de luminiscenţă. 
H. J. Emeleus (1927) a studiat relaţia dintre temperatura şi presiu¬ 
nea la care apare luminiscenţă la suprafaţa arsenului ca o flacără slabă, 
rece. F. S. Daitnon (1947) a propus un mecanism de oxidare în lanţ. 
în procesul respectiv nu s-a putut pune în evidenţă nici un oxid inferior, 
produsul principal fiind trioxidul de diarsen şi puţină anhidridă arsenică 
(5%) : 

As 4 + 30 2 = 2As 2 0 3 AH = -2- 155 kcal 

Spre deosebire de fosfor arsenul nu se oxidează prin combustie directă la 
pentaoxid de diarsen. Este vorba de stabilizarea gradelor de oxidare infe¬ 
rioare cînd creşte masa atomică. 

Prin metodele analizei termice s-a arătat că arsenul se combină cu 
sulful, selenul şi telurul formînd As 2 S 2 , As 2 S 3 , As 2 Se, As 2 Se 4 , As 2 Se 6 , As 8 Te 3 . 
Arsenul se combină greu cu azotul (AsN), cu fosforul nu se combină, iar 
cu antimoniul şi bismutul formează cristale mixte mai ales în stare lichidă. 
Nu se combină cu borul şi carbonul. Cu siliciul formează combinaţiile SiAs 
şi SiAs 2 , iar cu germaniul GeAs şi GeAs 2 . 

Arsenul formează cu metalele combinaţii numite arsenuri. Cu metalele 
alcaline şi alcalino-pămîntoase reacţia este exotermă şi arsenurile se for¬ 
mează prin topirea componenţilor sau prin dizolvarea unuia în amoniac 
lichid. Arsenurile respective sînt compuşi definiţi: Iii 3 As, Na 3 As, K 3 As, 
KA s2 , Ca 3 As 2 . Din vapori de arsen sau arsen lichid trecuţi peste un metal 



ARSENUL 


825 


s-au preparat : Mg 3 As 2 , AlAs, GaAs, Cu 5 As 2 , CdAs 2 , Sn 3 As. Aceşti compuşi 
se mai prepară prin acţiunea presiunii asupra amestecului metalelor res¬ 
pective (Ag, Cd, Cu, Sn, Pb, Zn), prin aluminotermie (arsenit, oxid metalic 
şi aluminiu), sau reducînd o soluţie clorhidrică de anhidridă arsenoasă 
şi clorură metalică cu hipofosfit de sodiu. 

Cu metalele grupei I şi II se pare că se formează adevărate arsenuri 
în care elementele intră în raporturile prevăzute de valenţa lor. Cu elemen¬ 
tele din grupele III şi IV cit şi cu toate elementele grupelor secundare care 
îl preced în sistem formează cristale mixte. Arsenurile metalelor alcaline 
şi alcalino-pămîntoase au caracter ionic. Arsenurile metalelor mai grele 
au caracterul unor combinaţii intermetalice. Keţelele lor se aseamănă cu ale 
sulfurilor, selenurilor şi telururilor. Astfel de pildă Ni As are aceeaşi reţea 
ca FeS, PtAs 2 are reţeaua piritei, iar FeAs 2 pe cea a marcasitei. Grupa S 2 
din aceste minerale poate fi înlocuită prin AsS ca în mispickel sau 
cobaltină. 

Acidul hipocloros şi doric atacă arsenul transformîndu-1 în acid 
arsenic : 

5HC10 3 + 3/2 As 4 + 9H 2 0 = 6H 3 As0 4 + 5HC1 

Acidul percloric îl transformă în anhidridă arsenoasă şi apoi arsenică. 
Hidrogenul sulfurat, selenat şi telurat atacă uşor arsenul. Compuşii halo- 
genaţi ai sulfului, mai puţin stabili, atacă arsenul: 

3S 2 C1 2 + 3/2 As 4 = 2As i S 3 + 2AsCI 3 
6S0 2 C1 2 -f As 4 = 4AsC1 3 + 6S0 2 

iar cu clorura de tionil şi acidul clorosulfonic se formează triclorură de 
arsen şi dioxid de sulf. Acidul sulfuric este redus la dioxid de sulf. Este 
probabil să se formeze un sulfat de arsen (III) intermediar foarte instabil 
As 2 (S0 4 ) 3 : 

As 4 + 6H 2 S0 4 = 4H 3 As0 3 + 6S0 2 

Oxitriclorura de fosfor formează cu arsenul PC1 3 , AsC 1 3 şi P 2 0 3 C1 4 : 

As 4 + 6PC1 S = 4AsC1 3 -f 6PC1 3 

Tendinţa arsenului de a se oxida la trioxid de diarsen şi apoi la pentaoxid 
de diarsen îl indică drept un reducător: 

6N 2 0 + As 4 = 2As 2 0 3 + 6 N t 
2P 2 0 3 + As 4 = P 4 + 2As 2 0 3 

Sulfura de fosfor reacţionează cu arsenul formînd fosfor şi trisulfură de 
diarsen, cu anhidrida vanadică se formează trioxid de diarsen. Acidul 
azotic diluat formează cu arsenul acid arsenos şi simultan ionul amoniu. 
Acidul azotic concentrat, formează acid arsenic şi cel foarte concentrat o 
pătură fină de oxid care opreşte atacul ulterior : 

IOHNO 3 + 3/2 As 4 + 4H 2 0 = 6H 3 As0 4 + IONO 
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Apa regală formează cu arsenul un amestec de acid arsenic şi triclorură 
de arsen. Cu o soluţie de hidroxizi alcalini, arsenul reacţionează conform 
reacţiei: 

2As, + 9NaOH+ 3H 2 0 = 3Na s As0 4 + 5AsH 3 

Cloratul de potasiu, în soluţie, oxidează arsenul la arsenat şi clorură. 
Azotatul de bariu, sărurile de fier (III), hexacianoferatul (III) de potasiu, 
perinanganatul de potasiu reacţionează în acelaşi sens. Topit cu azotaţi ai 
metalelor alcaline sau clorat de potasiu se oxidează. Arsenul reduce 
tetraclorura de titan la triclorură. Reduce sărurile de cupru prezente 
în soluţii amoniacale la metal, cu care apoi formează Cu 2 As, sărurile 
de aur AujAs. Arsenul deplasează antimoniul din antimoniura de litiu, 
siliciul din siliciura de litiu etc. 

Proprietrţi fiziologice. Arsenul se găseşte în toate ţesuturile animale 
şi vegetale fără a se cunoaşte acţiunea sa în ţesuturile vii. Urina omului 
sănătos conţine 0,01 mg As/l. Organismul se poate obişnui cu arsenicul 
dacă acesta i se administrează în doze progresive. Se pot astfel suporta 
pînă la 0,4 g zilnic. Luat astfel el provoacă o senzaţie plăcută de putere 
şi sănătate. Suprimarea bruscă a otrăvii duce la o stare de deprimare, 
întocmai ca în cazul stupefiantelor. Sînt toxici anhidrida arsenoasă, 
arsenică, arseniţii, arsenaţii, triiodura de arsen, metilarsinatul de sodiu, 
cacodilatul de sodiu, salvarsanul, neosalvarsanul. Toxicitatea compuşilor 
minerali este mai mare decît a celor organici. Se utilizează anumiţi compuşi 
în medicină, în doze mici contra maladiilor organelor respiratorii. Anumiţi 
compuşi organici sînt suportaţi mai uşor (de exemplu oxidul de cacodil). 

Întrebuinţări. Arsenul măreşte duritatea aliajelor. Astfel aurul, argin¬ 
tul cu un conţinut de arsen îşi pierd maleabilitatea. Aliat cu plumbul serveş¬ 
te la fabricarea alicelor. Un adaos de 0,5—1% arsen la plumb este suficient 
pentru a-1 face mult mai dur şi a-i modifica tensiunea superficială în stare 
lichidă. Alicele de plumb care conţin arsen se obţin lăsind să cadă picături 
de metal topit în apă de la înălţime de cîţiva metri. Un aliaj de aur cu 
numai 1/1000 As este casant. La fel se comportă şi platina, un motiv pen¬ 
tru care reacţiile pe firul de platină (perla sau culoarea flăcării) trebuie 
făcute numai în absenţa arsenului. Aliajele Cu—Sn conţin arsen şi se folo¬ 
sesc la fabricarea oglinzilor. Unele combinaţii se folosesc în medicină. 


COMBINAŢIILE AHSENULUI CU HIDROGENUL 

Hidrurile arsenului au fost studiate de H. D a v y (1810), J. L. 
Gay-Lussac şi L. J. Thenard (1810) şi G. 11 a g n u s (1829). 
Lucrări ulterioare au reuşit să pună în evidenţă următoarele combinaţii ale 
arsenului cu hidrogenul: hidrura de diarsen (Ab 2 H) , dihidrura de diarsen 
As 2 H 2 sau (AsH) 2 , dihidrura de arsen As 2 H 4 sau (AsH 2 ) 2 , trihidrura de 
arsen AsH 3 şi deutero-hidrurile de arsen AsDH 2 , AsD 2 H, AsD 3 . 
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Hidrogenul arsenal. A fost descoperit de C. W. Scieele în anul 
1775 prin acţiunea zincului asupra acidului arsenic. J. Proust (1798) 
l-a preparat prin acţiunea hidrogenului născînd asupra compuşilor oxigenaţi 
ai arscnului. A fost studiat de F. Stromeyer şi E. Soubeiran 
(1930). 

Formare şi preparare. Sinteza hidrogenului arsenat diu arsen şi hi¬ 
drogen activ chiar în prezenţa unor catalizatori este contradictoriu discu¬ 
tată (N. H. HuntzickerşiL. Kahlenberg — 1933). Hidrogenul 
arsenat se formează din clemente cu micşorarea volumului şi absorbţie de 
energie, deci echilibrul respectiv ar trebui să fie cu atit mai deplasat spre 
formarea sa cu cit presiunea şi temperatura sînt mai înalte, însă pînă astăzi 
nici o experienţă nu a confirmat această concluzie. 

Arsenurile metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase descompun 
apa cu eliberarea hidrogenului arsenat. In cazul arsenurii de potasiu şi 
sodiu se formează şi As 2 H 2 : 

KjAs + 3HjO = AsHj + 3KOH 
4Na 3 As + 1211,0 = 2AsH s + 12NaOH + As s H 2 + 2I-I, 

P.Lebeau (1902) a descompus arsenura de calciu cu apă şi a obţinut 
un compus foarte pur : 

Ca 3 As 2 + OHjO = 2AsII 3 + 3Ca(OH). 

Se poate utiliza şi arsenura de bariu obţinută prin reducerea arsena- 
tului de bariu cu hidrogen la 750—900°C. 

Gazul răcit la —20°C se trece peste acid metafosforic şi se lichefiază 
cu zăpadă carbonică şi acetonă : prin distilare rezultă un compus foarte 
pur. 

Aprinzînd un amestec de (Al + Ba0 2 ) şi arsen se formează aliajul 
AlAs care se descompune eu apa acidulată (H. Fonzes—Diac o n — 
— 1900) : 

AIAs + 3H a O = AsH 3 + Al(OH) 3 

Reacţia devine violentă fiind exotermă; de aceea, pentru a evita descom¬ 
punerea hidrogenului arsenat, este convenabil să se lase să cadă arsenura 
intr-un mare exces de apă rece. Arsenurile se zinc sau cupru cu acidul 
sulfuric sau acidul clorhidric concentrat, formează arsină : 


Zn 3 As 3 + 3H 2 S0 3 = 2AsH 3 + 3ZnSO, 

CiijAs. + 6HC1 = 2 AsH 3 + 3CuCl s 

Astfel preparată, arsina conţine totdeauna hidrogen. Se poate separa 
răcind în aer lichid. Arsina se solidifică şi apoi se face vid în aparat. Lă- 
sînd să se încălzească uşor se obţine hidrogen arsenat pur, care se poate 
culege pe cuva de mercur. 
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încălzind formiat de sodiu la 400—500°C în prezenţa arsenului, arse- 
niţilor sau arsenaţilor se formează arsina amestecată cu oxid de carbon : 

12NaHCOj + As, = 6Na 2 C0 3 + 4AsH, + 6CO 

în mediu alcalin are loc o reducere energică a compuşilor arsenului cu 
amalgam de sodiu, amoniac sau clorură de amoniu în prezenţa zincului, 
în mediu acid are loc reacţia : 

ASgOg + 6Zn + 6H.SO, = 2AsH, + 6ZnS0 4 + 3H.0 

S-a admis că in această reacţie agentul reducător este hidrogenul. De¬ 
oarece hidrogenul molecular nu reduce triclorura de arsen s-a admis că 
hidrogenul atomic format în reacţie, care nu s-a combinat spre a da mo¬ 
lecule, adică „hidrogenul născînd” este agentul reducător : 

AsCI 3 + 6H = AsH 3 + 3HC1 

Mecanismul este însă altul. Atomii de zinc care trec în soluţie cedează 
electronii lor ionilor de arsen din soluţie, arsenul fiind un metal cu potenţial 
mai negativ decît zincul. Ionii de arsen As 3+ trec în As 3- (instabil ca şi 
N 3 “, P 3- ) şi se combină cu ionii de hidrogen din soluţie spre a forma hidro¬ 
gen arsenat : 


Zn->Zn 2 + + 2e~ 

As 3+ + 6e~ = As 3- 
As 3 “ + 3H+ = AsH 3 

Prin electroliza unei soluţii de acetat de sodiu în prezenţa acidului acetic 
cu catod de arsen şi anod de platină se obţine arsina la catod 
(M. Hlasko şiM. Maslowski — 1931). 

Proprietăţi fizice. Hidrogenul arsenat gazos prezintă un miros de 
usturoi şi este incolor. Are un moment de dipol egal cu 0,15-10 _8 u.e.s.C.G.S. 
Este solubil în apă (<j = 0,14 volume de gaz într-un volum la 20°C), mai 
solubil în tetraclorură de carbon ( 025 - = 11,7), cloroform, nitrili, acetonă, 
tetralină etc. Căldura mare de adsorbţie pe cărbune de nucă de cocos 
relevă faptul că o fracţiune de gaz este adsorbită chimic. 

Prin răcire cu zăpadă carbonică şi acetonă se lichefiază. Lichidul 
incolor fierbe la —62°C. Punctul său de fierbere este încadrat normal de 
celelalte hidruri. Aceeaşi variaţie normală o prezintă şi densitatea lichi¬ 
delor NH 3 : 0,681; PH 3 : 0,765 ; AsH 3 : 1,63 şi SbH 3 : 2,204. Constanta 
sa dielectrică este 2,05 la 15°C. Constanta lui Trouton 20,3 este plasată 
normal între cea a PH 3 şi SbH 3 . 

Hidrogenul arsenat lichid se solidifică într-o masă albăstruie care se 
topeşte la —111,2°C (K. S. Olszev ski - 1895). Punctul de topire se 
plasează între cele ale hidrurilor vecine. 
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Din spectrele în infraroşu (H. H. X i e 1 s e n — 1955—1957) s-a 
arătat că molecula AsH 3 are o structură piramidală aplatizată (fig. 222). 
Unghiul respectiv scade la hidrurile elementelor grupei a Y-a, iar distanţa 
X-H creşte în grupă. Această regularitate se pune în corelaţie cu scăderea 
electronegativităţii în grupă (C. E. M e 11 i s h şi 


J. W. L i n n e 11—1955). 

Unghiul mai mic se explică prin raza atomică a 
arsenului mai mare, ceea ce face ca repulsia între 
atomii de hidrogen să fie mai mică precum şi prin 
polaritatea mai mică a legăturii As—H. Momentele 
de dipol ale hidrurilor elementelor din grupa V-a scad 
în grupă. Astfel janh, = 1,48 D şi (x As h 3 = 0,55 D. 

Caracterul de dipol mai slab al arsinei explică unele 
proprietăţi chimice ale acesteia. Arsenul posedă un 
dublet neparticipant. Spectrele de microunde con¬ 
cordă cu această concluzie. 

Hidrogenul arsenat formează un hidrat AsH 3 -6H 2 0. în stare lichidă 
şi în absenţa umidităţii se poate conserva indefinit în tub închis sau în 
tuburi de oţel sub o presiune de 2—3 atm la temperatura obişnuită. 

Proprietăţi chimice. Prin ridicarea temperaturii hidrogenul arsenat 
se disociază : 





Fig. 222 


4AsH 3 = As 4 + 6H 2 AH = - 4-43,5 kcal 

Cu o capsă cu fulminat de mercur se poate provoca chiar explozia hidro¬ 
genului arsenat. Descompunerea termică şi instabilitatea arsinei se explică 
prin faptul că este un compus endoterm ( AH = 81,8 kcal). Pentru acelaşi 
motiv este exploziv. Arsina se descompune catalitic. Pe un perete de 
sticlă acoperit cu arsen, viteza descompunerii devine constantă la 310°C. 
Descompunerea hidrogenului arsenat are loc monomolecular. Pe alumină 
hidrogenul arsenat se descompune la 150°C, pe cînd fosfina nu se descom¬ 
pune în aceste condiţii. Descompunerea arsinei este influenţată de lumină 
chiar de la temperatura obişnuită, precum şi de umiditate. în soluţie 
apoasă hidrogenul arsenat nu prezintă caracter alcalin şi nu se cunosc 
combinaţii ale sale cu acizii. Radicalul arsoniu AsH 4 , omologul amoniului 
NH 4 + şi fosfoniului PH^ nu a putut fi identificat, însă există derivaţi de 
arsoniu cuaternar dintre care unii ca [(0 2 H 5 ) 4 As] CI (clorura de tetrafenil- 
arsoniu) se folosesc în analiza cantitativă. Nu se cunosc nici săruri metalice 
care să fixeze în mod reversibil una sau mai multe molecule de arsină ca 
în cazul amoniacului şi fosfinei. Dimpotrivă caracterul reducător al hidro¬ 
genului arsenat este mai pronunţat decît pentru omologii săi. în prezenţa 
apei, clorul, bromul, iodul, acidul hipocloros, hipocloriţii, iodaţii, perio- 
daţii transformă hidrogenul arsenat în acid arsenic : 

AsH 3 + 41, + 4H 2 0 = H 3 As0 4 + 8HI 
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Arde în oxigen sau în aer cu o flacără albastră. Cînd oxigenul este insufi¬ 
cient şi flacăra se turteşte pe o capsulă răcită cu apă, se depune o oglindă 
de arsen (proba J. Marsh) : 

4AsH 3 + 30, = As 4 + 6H,0 
2AsH 3 + 30 2 = As,0 3 + 3H 2 0 

Permanganatul de potasiu, hexacianoferaţii (III) alcalini oxidează arsina 
la acid arsenic : 

8KMn0 4 + 5 AsH 3 + 12H 2 S0 4 = 4K,S0 4 + 8MnS0 4 + 5H 3 As0 4 + 12H 2 0 

Reacţionează cu sulful, selenul şi telurul sub influenţa luminii şi la tema 
peratura de 100°C : 

2AsH 3 6S = As 2 S 3 -f- 3H 2 S 

Hidrogenul arsenat gazos reacţionează cu metalele alcaline şi alcalino- 
pămîntoase forinînd arsenuri. La fel se comportă zincul, cadmiul, staniul, 
cuprul etc. Iodul, chiar solid, descompune hidrogenul arsenat. El serveşte 
de aceea la purificarea hidrogenului sulfurat de hidrogen arsenat, întrueît 
în stare solidă iodul nu oxidează hidrogenul sulfurat : 

AsH 3 + 3I 2 = AsI 3 31II 

Hidrogenul sulfurat formează cu hidrogenul arsenat, trisulfură de diarsen 
numai la temperatură înaltă (300—400°C). Sulfura de potasiu descompune 
arsina la 350—360°C : 


2AsH 3 + 3K,S 3 = 3H,S + As,S 3 -3K,S 


Cu triclorura de arsen şi pentaclorura de fosfor au loc reacţiile : 

2AsH 3 + 2AsC 1 3 = 6HC1 + As 4 
2PC1 5 -f 2 AsH 3 = 2PC1 3 + As,H 2 + 4HCI 


PC1 3 + AsH 3 = 3HC1 + PAs 

El reduce anhidrida sulfuroasă la trisulfură de diarsen : 

4AsH 3 + 3S0 2 = As 2 S 3 + 6H,0 + 1/2 As 4 

Acidul sulfuric diluat reacţionează reducîndu-se la hidrogen sulfurat, 
hidrură de arsen solidă şi trisulfură de diarsen ; cel anhidru este redus la 
dioxid de sulf : 


6H 2 S0 4 -f 2 AsII 3 = 6S0 2 + As 2 0 3 + 9H,0 
Cu hidroxidul de potasiu formează arsenit de potasiu : 

2AsH 3 + 2KOH + 2H a O = 2KAsO, + 6H, 
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Hidrogenul arsenat reacţionează cu clorura de cupru (II) formînd ar- 
senură de cupru şi acid clorhidric : 

3CuC 1 2 + 2AsH s = As 2 Cu 3 + 6HC1 

Cu azotatul de argint diluat formează acid arsenos şi un precipitat de 
argint metalic, pe cînd cu cel concentrat o combinaţie dublă Ag 3 As-3AgN0 3 
(proba M. A. Guthzeit). Proba se execută într-o eprubetă în care se găseşte 
substanţa de cercetat la care se adaugă acid sulfuric diluat apoi o bobiţă 
de zinc, un dop de vată pentru a opri picăturile fine de lichid şi se acoperă 
eu o hîrtie de filtru pe care se găseşte un cristal de azotat de argint. Cris¬ 
talul devine galben sau se înnegreşte în prezenţa umidităţii. în mediu 
amoniacal are loc o oxidare mai avansată, într-un mod, care global se 
poate scrie : 

2AsH 3 + 8Ag„0 = As 2 0 5 + 16Ag + 3H 2 0 
Hidrogenul arsenat reduce clorurile şi sulfatul de cupru : 

3CuS0 4 + 2AsH 3 = 3H 2 S0 4 + Cu 3 As 2 

în reacţia dintre hidrogen arsenat şi clorură de mercur (II) se înlocuiesc 
succesiv atomii de hidrogen din AsH 3 cu grupe HgCl şi formare de acid 
clorhidric pînă la formarea combinaţiilor As(HgCl) 3 şi As 2 Hg 3 (M. A. 
Guthzeit). Combinaţiile respective se descompun. As(HgCl) 3 se des¬ 
compune astfel : 

4As(HgCl) 3 = 6Hg 2 Cl 2 + As 4 
As(HgCl) 3 + 3H 2 0 = H 3 As0 3 + 3HC1 + 3Hg 

în exces de hidrogen arsenat se formează arsennra de mercur Hg 3 As 2 . 
Hidrogenul arsenat reduce la metal sărurile de aur, platină, rodiu. Se 
ştie că hidrogenul arsenat otrăveşte catalizatorii de paladiu, în reacţia 
hidrogenului cu oxigenul. Se pare că este vorba de o adsorbţie fizică pe 
suprafaţă, deoarece prin încălzire şi îndepărtarea gazului se reface catali¬ 
zatorul. 

Ar sen u r i. Arsenurile rezultă prin înlocuirea atomilor de hidro¬ 
gen din hidrogenul arsenat cu atonii metalici sau radicali organici. Arse¬ 
nurile metalice sînt omologe azoturilor, fosturilor, antimoniurilor şi bismu- 
turilor. Metalul respectiv trebuie să fie puternic electropozitiv. 

Structura lor cvasiionică este complicată. De exemplu, Mg 3 As 2 crista¬ 
lizează în reţea de tip Sc 2 0 3 iar Zn 3 As 2 şi Cd 3 As 2 în tipul de reţea La 2 O s 
etc. Se prepară topind componenţii într-o reacţie exotermă. Prin aceeaşi 
metodă se obţin arsenuri duble. Astfel, din Li 3 As şi AlAs se obţine Li 3 AlAs 2 . 
O altă metodă constă în barbotarea hidrogenului arsenat prin soluţiile 
apoase ale sărurilor unor metale. Se prepară în acest mod Cu 3 As 2 . Arsenu¬ 
rile se mai obţin în fază de vapori în tub de cuarţ în care s-a creat vid, 
punînd metalele (Ga, In şi As) la cele două capete şi încălzindu-le. în 
partea centrală unde tubul este rece se formează cristale de arsenuri. 
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Arsenurile metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase în prezenţa apei 
şi acizilor pnn în libertate hidrogen arsenat. Ele sînt deci nişte săruri ale 
acidului AsH 3 . Alte arsenuri, mai ales cele naturale, sînt rezistente la apă 
şi acizi şi se comportă ca nişte compuşi intermetalici. 

Proprietăţi fiziologice. Arsina este un toxic violent. 
Metil şi etilarsinele sînt volatile şi foarte toxice. La sfîrşitul primului 
război mondial (1914—1918) s-au preparat arsine solide cu proprietăţi 
strănutătoare şi lacrimogene (difenilarsina etc). 

Recunoaştere şi determinare. Combinaţiile arsenului 
se reduc cu zinc şi acid sulfuric la hidrogen arsenat care miroase a usturoi 
şi se disociază depunînd pe tubul respectiv o oglindă de arsen metalic, 
care se dizolvă în hipoclorit. (spre deosebire de oglinda de antimoniu). 
Oglinda se poate realiza turtind flacăra de hidrogen arsenat şi hidrogen, 
aprinsă la capătul unui tub efilat pe o capsulă răcită cu apă (proba J. 
Marsh) : 

2AsC 1 3 + 3H 2 S0 4 + 6Zn = 2AsH 3 + 3ZnS0 4 + 3ZnCl 2 
2 As 2 0 3 + 18H+ + 9Zn = 1/2 As 4 + 2AsH 3 + 9Zn 2 + + 6H 2 0 
1/2 As 4 + 3CIO- + 20H- ;=? 3C1" + 2As0 2 - + H 2 0 

Oglinda de arsen se mai dizolvă şi în apă oxigenată alcalinizată : 

1/2 As 4 + 5H 2 0 2 + 6NaOH = 2Na 3 As0 4 + 8H,0 

Hidrogenul arsenat se poate recunoaşte prin metoda Guthzeit ale căror 
reacţii se pot scrie : 

AsH 3 + 6AgN0 3 = Ag 3 As-3AgN0 3 + 3HN0 3 
Ag 3 As-3AgN0 3 + 3H 2 0 = As(OH) 3 + 3HN0 3 + 6Ag 

Arsenul metalic poate fi dizolvat în acid azotic, evaporat, reluat cu amoniac, 
evaporat din nou şi precipitat cu azotat de argint ca arsenat triargentic, 
de culoare roşie cărămizie. P. Wenger (1955) propune cloromercuro- 
arsinele AsH 2 (HgCl), AsH(HgCl) 2 , As(ClHg) ? şi Hg 3 As 2 colorate de la galben 
la roşu brun pentru recunoaşterea arsenului. 

Arsina poate fi determinată colorimetric cu diferiţi reactivi şi prin 
compararea unor probe etalon obţinute prin piroliza arsinei în tuburi de 
sticlă în care se depun inele de arsen. 

Barbotînd arsina printr-o soluţie de AgN0 3 0,1N şi adăugind un 
exces de iodură de potasiu pentru a dizolva iodura de argint în mediu de 
carbonat acid de sodiu rezultă anhidrida arsenoasă. Aceasta se poate doza 
cu o soluţie de iod de concentraţie cunoscută : 

2AsH 3 + 12AgN0 3 + 3H,0 = 12Ag + 12HN0 3 + As 2 0 3 

Pentru dozare cantitativă se utilizează şi reacţia (C. C a s s e 1 şi H. 
Wichmann —1939) 

AsH 3 + 4I 2 + 4H 2 0 = H 3 As0 4 + 8HI 



AR SEXUL 


833 


Hidruri de arsen. H idr uri de ar sen solide. Se cunosc 
Ab 4 H 2 , As 2 H 2 şi As 2 H 4 . încălzite la aer ele se oxidează : 

ASjH 2 + 7/2 O. = 2As 3 0 3 + HjjO 

în vid se obţine uşor prin disociere termică din aceste hidruri, arsen şi 
hidrogen, amestecate cu trihidrură de arsen dacă nu se încălzeşte pînâ la 
roşu închis. 

Dihidrura de tetraarsen. As 4 H 2 . L. Moser şi A. B r u k 1 (1925) au 
obţinut dihidrura de tetraarsen trecind arsina printr-o soluţie cu un oxidant 
slab (SnCl 4 ). spălind compusul depus cu acid clorhidric, apă, alcool şi 
uscind : 


4AsH 3 + oSllClj = As 4 H 3 + 10HC1 + 5SnC], 

Se mai obţine alături de AsH., prin descompunerea termică a As 2 H 4 sau 
prin oxidarea arsinei pe cărbune de nucă de cocos (H. Guirin şi J. 
B a s t i c k—1948) : 

4AsH 3 A- 3,2 0 3 = As 4 H 2 + 5H 3 0 

Este un compus solid brun. Prin încălzire puternică se descompune în 
arsen şi hidrogen. Este insolubilă în apă, alcool şi eter. Formula s-a atri¬ 
buit prin analogie cu P 4 H„. Se descompune termic în absenţa aerului la 
100 °C astfel : 


3As 4 H, = 5/2 As 4 + 2AsH 3 

Clorul o atacă formînd triclorură de arsen. Apa oxigenată, apa de brom, 
acidul azotic o oxidează la acid arsenos. Apa de clor, hipocloriţii şi acidul 
azotic fumans o oxidează la acid arsenic. 

Dihidrura de diarsen As 2 H 2 . A fost observată de J. L. G a y—L u s s a c 
şi L. .T. T li e n a r d (1811). 

Se formează in reacţia de electroliză a apei cu catod de arsen, în reacţia 
apei sau a acizilor diluaţi asupra arsenurilor şi în reacţia de degradare a 
hidrogenului arsenat prin oxidare pe cărbune de nucă de cocos (H. 
G u k r i n şi J. Bastick — 1943): 

2AsH 3 -f O., = As.H 3 + 2H a O 

Tratând o soluţie eterică de clorură de staniu (II) cu o soluţie clorhidrieă de 
triclorură de arsen se obţine dihidrura de arsen cu randament 93 % 
(E. J. W eeks şi J. G.Drnce- 1924-1925) : 

2AsC 1 3 + 4SnCl. 4 - 2HC1 = As„H 2 + 4SnCI 4 
Se mai obţine şi pe baza reacţiei : 

2AsH 3 -f 2PCJ S = 2PC1 3 + 4HC1 + As.H 2 

Este primul reprezentant al tipului „azină“ H—As = As—H. Are aspec¬ 
tul unei pudre : brună, amorfă, insolubilă în majoritatea dizolvanţilor. 


53 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Prin încălzire se disociază în arsen şi hidrogen. Se descompune în prezenţa 
aerului, apei şi în Yid după reacţiile : 

As 2 H 2 + 20 2 = As 2 0 3 + H 2 0 


As 2 H 2 + 3H 2 0 = As 2 0 3 + 4H 2 


3As 2 H 2 = As 4 + 2AsH 3 

Dihidrura de diarsen este oxidată de acidul azotic sau apa regală la acid 
arsenic. Cu azotatul de argint amoniaeal reacţionează cantitativ : 

ASj,H 2 + 6Ag a O = As 2 0 5 -4- 12Ag + H.O 

Dihidrura de diarsen este atacată de brom, iod şi sulf conform reacţiilor : 

As 2 H 2 + Br 2 = 2HBr +1/2 As 4 
As 2 H 2 + 4I 2 = 2HI + 2AsI 3 
As 2 H 2 + 4S = As 2 S 3 + H 2 S 

Se mai cunosc reacţii cu sodiu, triclorură de fosfor etc. (E. Montignie- 
1935) : 

As 2 H 2 + 6Na = 2NajAs + H 2 
3 As 2 H 2 + 4PC1 3 = 6HC1 + 2AsC 1 3 + 4AsP 

Tetrahidrura de diarsen (diarsina ) As 2 H 4 . A fost descoperită de 
L. last (1940) răcind gazul rezultat prin acţiunea apei sau a acizilor 
asupra arsenurilor de magneziu sau aluminiu. Este un corp solid incolor, 
puţin stabil. 


COMBINAŢIILE AIISENULUI CU HALOGEMI 


Se cunosc următoarele halogenuri ale arsenului : AsE 3 , AsF 6 , AsC 1 3 , 
AsBr 3 şi AsI 3 . Toate halogenurile se pot prepara direct din elemente. 
Pentru fluoruri se recomandă alte metode. Trihalogenurile au structură 
piramidală (tabelul 103). Posedă puncte de fierbere şi de topire mai înalte 
decît halogenurile asemănătoare ale fosforului. 

Tendinţa de hidroliză a trihalo- 
genurilor este o altă manifestare a 
creşterii caracterului metalic în serie 
P<As<Sb<Bi. Cu cit un element 
este mai metalic, compuşii săi cu ha- 
logenul au caracter de săruri şi ten¬ 
dinţa sa la hidroliză, adică tendinţa sa 
de a forma o legătură covalentă cu 
ionul hidroxid al apei, scade. 


Tabelul 103. Distanţele şi unghiurile 
lialogennrilor AsX 3 


Halogenura 

Pistanţa 
As-X, A ! 

UEghiul 

X-Ab-X 

AsF 3 

1,72 ! 


ASC1 3 

2,16 

103+3° 

AsBr 3 

2,36 ! 

100+2° 

Asl 3 

2,58 | 

100 + 2° 
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Proprietăţile fizice ale halogenurilor arsenului variază continuu 
(tabelul 104). Structurile geometrice şi electronice ale acestor halogenuri 
sînt asemănătoare celor ale fosforului. 


Tabelul 104. Proprietăţile fizice ale halogenurilor arsenului 


Combinaţia 

Punctul de 
fierbere, °C 

Punctul de 1 Căldura de forma- 
topire. °C 1 re AH. kcal/mol 

Densitatea 

Starea de 
agregare 

Culoarea 

AsF 3 

63 

- 8,5 

198,3 

3,0 

lichid 

incolor 

AsC1 3 

130 

- 18 

71,5 

2,68 

lichid 

incolor 

AsBr 3 

220 

35 

43,1 

4,14 

solid 

galben 

AsI 3 

403 

146 

11,4 

4,89 

solid 

roşu 

AsF 6 

- 58,2 

- 88,7 

- 

- 

gaz 

incolor 


Constantele fizice ale acestor combinaţii indică faptul că sînt com¬ 
binaţii cu caracter covalent. Ele fumegă la aer, din cauza uşurinţei cu care 
hidrolizează. Pentahalogenurile arsenului se reduc mai uşor şi sînt mai 
puţin covalente decît ale fosforului. 

Cu sărurile unor baze organice formează halogenuri complexe 
(P. Popow - 1950). Se consideră ca certă existenţa anionilor 

[AsF 4 ]“, [AsF 6 ]~ şi a cationilor [AsF 2 ] + şi [AsC1 4 ] + . 

Formarea pentahalogenurilor este probabil generată de doi factori: 
un factor steric favorabil în seria As, Sb, Bi care este contrabalansată de 
creşterea puterii de oxidare a acestor elemente. în consecinţă se cunoaşte 
AsF 6 , AsC 1 5 , SbFg şi SbCl 5 şi numai BiF 5 . 

Fluoruri de arsen. Trifluorura de arsen AsF 3 . A fost descoperită de 
J. B. Dumas (1825) şi studiată de O. Unverdorben (1827), 
Maclvor (1874) şi E. T. T h o r p e (1877). 

Trifluorura de arsen se formează prin acţiunea fluorului asupra 
arsenului, triclorurii de arsen, arsenurilor metalelor alcaline şi alcalino- 
pămîntoase. Se mai formează prin acţiunea pentafluorurii de iod asupra 
arsenului, prin acţiunea acidului fluorhidric sau a fluorurilor acide asupra 
anhidridei arsenoase, afluorurii de argint sau de plumb (II) asupra triclorurii 
de arsen, a fluorurii de amoniu asupra triclorurii sau tribromurii de arsen. 
Metoda J. B. Dumas se bazează pe reacţia (Inorganic Syntheses—1953) : 

As 2 0 3 + 3CaF 2 -1- 3H,S0 4 = 2AsF 3 + 3GaS0 4 -f 3H.0 

Trifluorura de arsen se distilă, se condensează în vas de plumb răcit cu 
gheaţă, se rectifică la 65°C şi se păstrează în vas de platină. G. B r a u e r 
(1954) recomandă procedeul practic bazat pe reacţia între trioxid de arsen 
şi acid fluorhidric : 


As 2 0 3 + 6HF = 2 AsF 3 + 3H 2 0 
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Trifluorura de arsen este un lichid toxic, incolor, care fumegă. 
Punctul de fierbere este 57,13°C la 742,5 mm Hg. Densitatea la 0°C 
este 2,6659. în stare lichidă este monomeră. Punctul de topire este 
—5,95°C. Are un moment de dipol ji. IO 18 =2,815. Conduce slab curentul. 

Este solubilă în alcool, eter, însă se descompune. Este un dizolvant 
ionizant, aprotic. Atacă sticla şi hidrolizează cu apa conform reacţiilor : 

4AsF 3 + 3SiO a = 3 Sil-' 4 4 2As t 0 3 
AsF 3 4 3H 2 0 = H 3 As0 3 + 3HF 

Cu clorul la 0°C suferă o dismutaţie transformîndu-se in pentafluorură 
(L. K o 1 d i t z — 1956) : 

2C1 2 4 2AsF 3 (.\sCI4) + (AsF 6 )- 

Fluorurează o serie de compuşi eloruraţi transformîndu-se în clorură : 
AsF, 4 PCI, = AsC1 3 - pf 3 
5AsF 3 4 3PC1 5 = 5AsC1 3 4 3PF, 

AsF 3 4 C1 3 PS = AsCl, 4 F 3 PS 
2 AsF 3 4 3SOCI 2 = 2AsC1 3 - 3SOF 2 

lormează compuşi de adiţie : 2 AsF 3 .SC1 4 , AsF 3 .3NH 3 , 2AsF 3 .5NH 3 , 
AsF 3 .5NH 3 . S-au descris şi fluoroarseniţi de la acidul H(AsF 4 ). Astfel de 
săruri s-au pus în evidenţă în reacţiile trifluorurii de arsen cu fluorurile 
de potasiu, rubidiu, cesiu şi taliu. N. 37. Greenwood (1950) au descris 
compuşii K(AsF 4 ) şi AsF 2 (SbF 6 ). 

Pentafluorura de arsen AsF 5 . Pentafluorura de arsen a fost semnalată 
de H. Moissan (1887), C. d e 31 a r i g n a c (1867) şi preparată de 
O. R 11 f f şi H. G r a f în anul 1906, pe baza reacţiilor : 

AsF 3 4 Br 2 4 2SbF 6 = 2SbBrF 4 4 AsF 6 
As 4 4 10F 2 = 4AsF 5 

Jiste un gaz incolor, lichcfiabil la —52,8°C şi solidificabh la —79,8°C. 
Densitatea gazului este 5,952—5,966. In această combinaţie arsenuleste 
sigur pentacovalent, mtrucît s-a arătat prin metoda difracţiei de electroni 
că toate legăturile As—F sînt egale în lungime. Spectrul Eaman şi infra- 
roşu susţin această structură (fig. 223) (L. K. Akers — 1955). 

Pentafluorura de arsen atacă iodul, sulful, metalele Ia temperaturi 
variabile formînd fluoruri şi punînd in libertate arsenul. Apa şi hidroxizii 
o descompun : 

AsF 5 + 4HjO= HjAsOj + 5HF 

Atacă sticla în'prezenţa"apei la cald datorită disocierii: 

AsF s = AsF, - F, 
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Pentafluorm a de arsen formează combinaţii complexe de tip M'[AsF 6 ] 
ca de exemplu: K AsF 6 ].0,5H 2 O, Tl[AsF 6 ], 2KF.AsF 5 .H 2 0 formulată 
ca [AsF 4 (FK) 2 ] F. 11,0. K[AsF 5 (OH)]. S-a preparat o arseno (V) fluorură 
de nitron * , 0 Hi 7 N 14 H 0 (AsF 6 ). 

Pentafluornra de ar,sen se dizolvă în acid fluorhidrie formînd cationul 
H 2 F + (L. K o 1 d i t z şi II. IJ a u n i c h t — 1959). Pentafluorura de 
arsen formează compuşi de adiţie AsF 5 . XOF, 

AsF s .S0 2 , AsF 5 .AO,. 

Cloruri de arsen. Triclorura de arsen As01 3 . 

J. R. G 1 a u I» e r a descoperit triclorura de arsen 
în anul 1648. Se poate prepara prin acţiunea clo- p 
rului asupra arsenului pulverizat, uşor încălzit (J. B. 

D u m a s — 1826). Lichidul galben prins intr-un 
vas răcit se separă de clorul în exces prin distilare 
pe pulbere de arsen. Locul clorului îl pot lua 
clorura de sulf, diclorura de tionil, de sulfuril, de 
nitrozil, oxitriclorura si pentaclorura de fosfor şi 
acidul clorhidrie. Clorul (L. C a m b i — 1924) şi 
diferiţi agenţi doruranţi acţionează şi asupra anhidridei arsenoase. 
Reacţiile următoare au fost realizate industrial: 

AsjjOj, - «U ICI 2AsC1 3 - r 311,0 (1>. Suc- 1943) 

2 As 2 0 3 GSXK IAsCIj 3S0 2 -f 9S (O. Prin* - 1884) 

Şi alte combinaţii oxigenate ale arsenului tratate cu clor sau acid clorhidrie 
formează clorura. 

Trifluorura de arsen poate fi transformată de tri, penta şi tiotrielo- 
rura de fosfor, de clorurile de siliciu si tionil, în triclorură de arsen. Prin 
acţiunea clorului, a clorurilor de fier trivalent, aur şi platină arsina se 
transformă in triclorură de arsen. 

Triclorura de arsen pură se prepară după G. C. Baumha r d t 
(1953—1954) distilind un amestec de anhidridă arsenoasă şi acid clorhidrie 
reluînd distilatul cu eter, decantînd eterul şi distilind fracţionat triclo¬ 
rura rămasă la 130°C. La temperatura ordinară, triclorurai de arsen este 
un lichid incolor, uleios, care fumegă. Are densitatea 2,1497 la 25°C. Se 
solidifică la —16 C C sub forma unui produs incolor. Fierbe lal22°C. Spectrul 
Raman indică o structură piramidală. Prezintă un moment de dipol 
2,15 D la 25°C. Este o substanţă diamagnetică cu constantă dielec 
trică 12,8 la 25°C. Lichidul prezintă o conductibilitate electrică de 
1 ,2.IO -7 Q -1 cnr ] . 

Schimbul izotopic între Cl 2 şi AsC1 3 este catalizat de acidul clorhidrie 
ceea ce sugerează un intermediar ca HAsC1 4 (J. H. Owen şi R. E. 
Johnson — 1956). 
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Un amestec de clor, triclorură de arsen şi hidrogen arde cu flacără 
verde pal, separîndu-se arsen cantitativ. Fluorul o transformă în tri- 
fluorură de arsen. Eeacţionează cu oxigenul la roşu, cu selenul şi telurul: 

AsCI 3 + 1/2 0 2 = AsOCl + Cl 2 
2AsC1 3 + 6 Se = 3Se 2 Cl 2 + 1/2 As 4 
4AsC1 3 + 3Tc = 31 cCl 4 + As 4 

Unele metale (K, Na, Zn, Sn, Pb) reduc la temperatură pînă la 100 C C 
triclorură de arsen la arsen metalic. Cu altele se formează arsenuri la 
temperatură mai înaltă : Ni 3 As 2 , Ni As, Ag 3 As, Ag 5 As. Dintre hidracizi 
reacţionează numai cu acidul iodhidric, formînd iodm'ă de arsen : 

AsC1 3 + 3HI = AsI 3 + 3HC1 

Triclorură de arsen hidrolizează cu apa parţial şi total : 

AsC1 3 + 3H 2 011 3 As0 3 4-3HCl ~—> 1/2 As = 0 3 

Prin diluarea soluţiei se produce o hidroliză şi precipită trioxidul de aiarsen. 
Triclorură de arsen este solubilă în apă puţină. Soluţia conţine ioni As 3+ 
hidrataţi şi ioni CI - rezultaţi, dintr -o ionizare care se poate scrie : 

AsCI 3 ^z=ÎAs 3 + + 3C1- 

Echilibrul de mai sus este mult deplasat spre stînga. Totuşi ionul As 3+ 
poate fi recunoscut prin reacţiile specifice. 

Cu hidrogenul sulfurat formează sulfoeloruri şi în ultimă instanţă 
trisulfura de diarsen : 

2AsC1 3 + 3H 2 S = As 2 S 3 + 6HC1 

Triclorură de arsen formează cu amoniacul compuşi de adiţie :AsC1 3 -3NH 3 , 
2AsC1 3 *7NH 3 , AsC 1 3 -4NH 3 şi AsC 1(NH 2 ) ; , cu hidrogenul fosforat formează 
AsP iar cu cel arsenat, arsen metalic : 

AsH 3 + AsC1 3 = 3HC1 + 1/2 As 4 

Triclorură de arsen reacţionează cu triiodura de fosfor formîndu-se tri- 
iodură de arsen. Tribromura de bor şi tetrabromura de carbon sînt trans¬ 
formate în cloruri. Triclorură de arsen este oxidată de dioxidul de azot 
şi reacţionează cu anhidrida arsenoasă : 

AsC1 3 + As 2 0 3 = 3AsOCl 

Este redusă la arsen brun de acidul hipofosforos şi clorura de staniu (TI) 
în mediu clorhidric : 

4AsC1 3 + 3H 3 P0 2 + 6H 2 0 = As 4 + 12HC1 + 3H„P0 4 
Triclorură de arsen este atacată de hidroxizii metalici: 

AsC1 3 + 4NaOH = NaH 2 As0 3 + 3NaCl + H 2 0 
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Cu combinaţiile organice formează compuşi de adiţie : AsC1 3 -2C 2 H 2 , 
AsC1 3 • 3C 6 H 5 ÎTH 2 , AsC1 3 ■ 3C,H 5 ÎTH — NH» sau de substituţie 
AsCl (CICHj)., AsC1 2 (C1CH 2 ), AsC1 2 (C e H 5 îsH), AsCl (C,H-isH) 2 , 
AsC1(C 6 H 1 -NH-C,H 4 ) 2 . 

Triclorura de arsen se dizolvă în apă acidulată cu acid clorhidric, în 
dioxid de sulf lichid, acid cianhidric, hidrogen sulfurat lichid în tetraclorură 
de titan. De asemenea se dizolvă în dizolvanţi organici: eter de petrol, 
cloroform, benzen, alcool etilic, nitrobenzcn, dioxan, acetonă etc. 

Cu unii dizolvanţi s-au obţinut compuşi de adiţie: 2 AsC1 3 -C,H„ 
AsC1 3 -C 2 H 5 OH, AsCl 3 -2C 6 H 5 îi0 2 , AsCl 3 -C 5 H 5 N etc. Existenţa acestor 
săruri derivă din faptul că triclorura de arsen are un caracter acid. 

Se cunosc săruri de la acizii neizolaţi : HAsC1 4 , H 2 AsC1 6 , H 3 AsC1„ 
H 3 As 2 C1 0 , H 2 As3 C1 u care altă dată s-au scris sub forma unor compuşi de 
adiţie a triclorurii de arsen cu acidul clorhidric. Se cunosc săruri de 
amoniu cuaternar ale acestora eu dimetilamina (CH 3 ) 2 îfH 2 (AsCl 4 ), 
otilamina (C 2 H 5 N'H 3 ) 2 [AsCl 5 ], piridina (C,H,N) 3 [AsCl,], guanidina 
(CH 3 N 3 ) 3 [ASjCI,], chinoleina (C,H,N) 2 [As 3 Cl n ]. Uneori la cristalizare se 
antrenează dizolvant care măreşte numărul de coordinaţie : (C 6 H,N) 2 
[As(CHCl,)Cl 5 ], (C 6 H I2 N) 2 [As(CHC1 3 )C1 6 ] etc. 

Triclorura de arsen anhidră este un dizolvant al iodului, sulfului, 
fosforului, PBr 5 , Asl 3 , SbCl 3 , Sbl 3 , BiCl 3 , KI, Hgl 2 , FeCl 3 . Are o constantă 
ebulioscopică mare (63,7), deci soluţiile obţinute sînt conduct.ibile. 

Triclorura de arsen este un solveacid aeceptor de ioni CI" cu for¬ 
marea anionilor AsCll, AsCl; - şi AsCIJ". Cu o solvo bază donoare de 
ioni CI" ca PC1 5 , TeCl 4 , RuHCl formează clorocomplecşi: (PCl 4 ) + (AsCl 4 )", 
(PC1 4 ) 2 + (AsCl 6 ) 2_ sau (PC1 4 ) 3 + (AsCl 6 ) 3- . 

Reacţia de neutralizare între acidul nesolvatat, AsCI 3 şi o bază ne- 
solvatată (CH 3 ) 2 NC1, SbCl 5 , SnCl 4 , TiCl 4 , VC1 4 , se poate urmări conducto- 
metric. Se formează săruri ca KAsCl 4 , (CH 3 ) 4 NAsCl 4 , (AsCl 2 ) + (SbCl 6 ) _ 
(V. Gutmann - 1951, I. lindquist şi L. D. Anderson — 
1935). O neutralizare acidobazieă cu eliberarea dizolvantului se poate 
scrie : 

(Ascy+ (SbCl,)- + [N(OH,),l (AsCl,)- = [N(OH,) 4 ]+ (SbCl,)- + 2 AsC1 3 . 

întrebuinţări. Triclorura de arsen după transformare în alte 
arsine ca de exemplu C1 As(C 6 H 5 ) 2 a fost folosită ca gaz toxic. Este folosită 
în analiză reducînd-o cuclorură de staniu (II) sau acid hipofosforos. Dato¬ 
rită faptului că poate fi antrenată cu vapori de apă se poate separa arsenul 
de alte elemente prin distilare din soluţie clorhidrică. Triclorura de arsen 
poate fi întrebuinţată ca dizolvant fără acţiune chimică, pentru determi¬ 
narea masei moleculare pe cale crioscopică. 

Pentaclorura de arsen AsC 1 5 . Triclorura de arsen dizolvă clor în can¬ 
titate cu atît mai mare cu cit temperatura este mai joasă. Problema exis¬ 
tenţei pentaclorurii nu este definitivată (V. G u t m a n n — 1951). 

Bromuri de arsen. Tribromura de arsen AsBr 3 . Studii ebulioscopice, 
conductometrice şi crioscopice arată că tribromura de arsen este singurul 
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compus al sistemului AsBr 3 -Br 2 (S. A. P u s i n şi J. M a k u c - 1938) 
Cu toate acestea, unii cercetători (Ya. A. F i a 1 k o v şi Y a. P. ST a- 
z a r e n k o — 1950—1951) invocă existenţa echilibrului' : 

AsBr 3 + Br 2 ^z?AsBr 5 

G. 8. Serullas (1828) a preparat tribromura de arsen din elemente iar 
B. O d d o şi U. G i a c h e r y (1923) au realizat reacţia : 

2As 2 0 3 + 3S + 6Br a = 4AsBr, + 3SO, 

La temperatura ordinară bromura de arsen este un compus solid incolor 
cu miros aromatic. Se topeşte la 31,1°C, fierbe la 220°C. Are densitatea 
dl, = 3,540. Constanta crioscopică este 182. Crioscopic şi ebulioscopic s-a 
stabilit formula AsBr 3 . Prezintă un moment de dipol de 1,66 D. Conduc- 
tanţa specifică este 1,53.10~ 6 Q _I . Constanta dielectrică este 3,4 la 20°C 
şi 9,3 la 35°C. 

Structura tribromurii de arsen este piramidală cu arsenul în vîrf. 
Xri bromura de arsen dă reacţii de schimb cu bromul radioactiv, ceea ce 
dovedeşte caracterul său ionic. Distanţa arsen-brom este 2,33 Â, unghiul 
brom-arsen-brom este 100°5\ 

Se dizolvă în disulfură de carbon, tribromură de bor, tetraclorură de 
titan. Tribromura de arsen dizolvă tribromura de antimoniu şi de aluminiu. 
Amestecul de triclorură de arsen şi tribromură de arsen nu se poate separă 
prin distilare deoarece se formează compuşii AsCL.Br. AsCIBr, pentru 
care s-au găsit frecvenţe Raman diferite de ale constituenţilor. 

Tribromura de arsen dizolvă o serie de ioduri L. E d e 1 e a n u —1937) 
AsI 3 , Znl 2 , Aslj, Sbl 3 , SbBr 3 , SbCl 3 , SnBr 4 , HgT.. Se cunosc săruri deri¬ 
vate de la bromo-acizi ai arsenului (III) neizolaţi : (ClL),N(As,Br,), 
i As j> Br u)> C 2 H 8 îs T (AsBr 4 ), (C 8 H 8 Y) 3 (As 2 Br 9 ), (C 5 H 0 N) 2 (As 2 Br 5 ), 
(C 5 H 6 ÎI) 5 (As 2 Br u ). 

Oxigenul la roşu o transformă in oxibromură de arsen. Apa formează 
oxibromură 2BrAsO. 3H 2 0 şi final, acid arsenos şi acid bromhidric. For¬ 
mează compuşi de adiţie cu amoniacul (AsBr’ 3 -3-VIf 3 . AsBr,• 7NH,), 
cu azida de sodiu AsBr 3 -8X 3 Na. 

Ioduri de arsen. Analiza termică a sistemului arsen-iod 
(E. M o n t i g n i e — 1941) relevă existenţa compuşilor AsI, stabilă si 
As 2 I 4 instabilă, ’ v 

Triiodura de arsen Asl 3 . Prin acţiunea iodului asupra arsenului, a 
anhidridei arsenoase, sulfurii de arsen (III) sau a hidrogenului arsenat sau 
prin acţiunea unui compus de arsen asupra unei ioduri în soluţie apoasă, se 
obţine triiodura de arsen (Inorganic Syntheses —1939). Purificarea 
triiodurii de arsen se face prin sublimare sau recristalizare din disulfură de 
carbon, eter sau xilen. 

Triiodura de arsen este un corp solid, roşu-oranj, care cristalizează 
in tăbliţe hexagonale. O. H a s s e 1 a stabilit prin difracţie de electroni 
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că are o structură tetraedrică cu distanţa As—I =2,54 A şi unchiul 
I—As—I de 98,30 . Densitatea sa este, 4,688 la 25‘C. Momentul de dipol 
0,96 D în disulfură de carbon şi 1,83 D în dioxan a fost interpretat ca 
fiind datorit unor legături coordinative cu dizolvantul (P. A. Mac 
C u s k e r şi B. C. Curran - 1942). Se topeşte la 138,6°C şi fierbe la 
400°C. Densitatea de vapori corespunde cu formula monomeră. 

Triiodura de arsen dă reacţii de schimb izotopic cu ' :11 I 
(Y. A. Fialkov şi I. P. Nazarenk o—1953—1955). Nu conduce cu¬ 
rentul electric. Hidrolizează dînd o oxiiodură şi final acid arsenic şi iod- 
hidric şi chiar iod liber : 

AsI 3 :iH 0. = H 3 As0 3 -i-3HI 

Se dizolvă in disulfură de carbon, cloroform, benzen, alcool absolut, 
eter, tetraclorură do carbon. Cu iodul, în prezenţa apei, are loc reacţia de 
oxidare la pentaoxid de diarsen : 

2AsI 3 t Sugă + 2I a .= As 3 0 5 + 10HI 

Hidrogenul sulfurat în prezenţa apei precipită sulfura dearsen(III), iar acizii 
elorhidric, sulfuric, azotic, tot în prezenţa apei, pun în libertate iodul din 
triiodura de arsen. Cu amoniacul formează compuşi de adilie: 
AsI 3 .4NII 3 , AsI 3 .12NH 3 , AsI 3 .3NH 3 . 

Hidrogenul fosforat o descompune conform reacţiei : 

Ăst, + P1I 3 = AsP + 3HI 

Triiodura de arsen reacţionează cu elorura de mercur (II), azotatul do 
argint, oxidul de cupru (I) : 

4AsI 3 + 6H s O + 3HgCl z = 2As 2 0 3 + 3(HgI 3 -2HI) + 6HC1 
2AsI 3 + 6AgN0 3 + 3H 3 0 = As 3 0 3 + 6HNO s + 6AgI 
2AsI 3 + 3 Cu 2 0 = As 2 O s + 3Cu 2 I. 

Triiodura de arsen formează compuşi de adiţie cu andina, piridina si 
diferite arsine (AsI 3 -3C 6 H 5 NH 2 , AsI 3 -3C s H 6 N, AsI,• (C 2 H,)*AsI etc.j. 
Cu bazele organice se formează săruri ale acizilor iodoarsenoşi: 
C 6 H 6 N(AsI 4 ), C 9 H 8 NAs 2 I : , (C 6 H„N) 2 [As(CHC 1 3 )I 5 ] etc. 

Triiodura de arsen este un compus toxic. Ea se utilizează în terapeutica 
scrofulei tuberculoase, a anemiei sifilitice, artritismului şi a unor dermatoze. 

Tetraiodnra de diarsen As 2 I 4 . A fost preparată de T. Karantassis 
(1925) din elemente. E. Montignie (1941) a realizat sinteza pe baza 
reacţiei termice : 

4AsI 3 + 2As = 3 As 2 I 4 

Aceasta se poate realiza şi în soluţie de disulfură de carbon în tub închis 
între 150 şi 190°C. 
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Tetraiodura diarsenică cristalizează în prisme roşii ca cireaşa. Este so¬ 
lubilă în disulfură de carbon, eter, cloroform şi alcool. Se topeşte la 130°C. 
Masa moleculară determinată ebulioscopie corespunde formulei As 2 I 4 . 
Iodul o transformă în triiodură. Tetraiodura este oxidabilă la aer. Apa o 
descompune în triiodură şi arsen. 


COMBINAŢIILE OXIGENATE ALE ARSENULUI 

Se cunoaşte cu siguranţă trioxidul de diarsen As 2 0 3 , tetraoxidul de 
diarsen As 2 0 4 şi pentaoxidul de diarsen As 2 0 5 . Trioxidul de diarsen este 
anhidrida acidului arsenos de la care derivă arseniţi. Pentaoxidul este 
anhidrida acidului arsenic de la care derivă arsenaţi (tabelul 105). Tetra¬ 
oxidul de diarsen poate fi considerat ca o anhidridă mixtă a acizilor 
arsenos şi arsenic sau ca o combinaţie dublă As 111 As v 0 4 , adică un arsenat 
de arsen. 


Tabelul 105. Compuşii oxigenaţi ai arsenului 


Gradul 

de 

oxidare 

Oxizil 

Acizii 

Şirurile 

+3 

As 2 0 3 «±As 4 0 6 

H 3 As 0 3 acid trioxoarsenic 

Na 3 As0 3 


trioxid de diarsen anhi-j 
dridă arsenoasâ 

(III) acid ortoarsenos 

HAs 0 2 acid 

dioxoarsenic (III) acid me- 
taarsenos 

♦ 

ortoarseniţi 

NaAsO, 

meta arseniţi 

Xa 4 As 2 0 5 piroarseniţi poli- 
arseniţi 

+ 4 

As 2 0 4 

4- 



As 2 0 5 

H 3 As 0 4 acid tetraoxoarse- 

Na 3 As0 4 ortoarsenaţi 


Pentaoxid de diarsen 

senic (V) acid ortoarsenic 



Anhidridă arsenică 

H 4 As 2 0 7 (?) acid 
heptaoxodiarsenic (V) acid 
piroarsenic 

1 

Na 4 As 2 0 7 piroarsenaţi 
NaAs0 3 metaarsenaţi 


Reacţiile oxizilor elementelor din grupa a V-a cu acizii şi bazele re¬ 
prezintă un exemplu interesant de variaţie a proprietăţilor acide şi bazice 
(tabelul 106). 

Trioxidul de diarsen As 2 0 3 sau As 4 O e . A fost cunoscut din Evul Mediu 
sub numele de arsen alb. De la sfîrşitul secolului al XlV-lea a fost folosit 
ca toxic. Pentru aceleaşi motive s-a folosit ca şoricioaică. Compoziţia i-a 
fost stabilită deJ. Proust, J. J. B erzelius (1811) şi J. J. 
Thomson (1815). Pentru proprietăţile sale se mai numeşte arsen 
sublimat. 
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Formare şi preparare. Trioxidul de diarsen. anhidridă arsenoasă, arsenic 
se formează din elemente încălzind arsennl la 100°C în aer. Se mai prepară 
oxidînd arsina sau trisulfura de diarsen : 


2As 2 S 3 + 90 2 = 2As 2 0 3 + 6S0 2 


Tabelul 106. Reacţiile oxizilor X 2 0 3 cu acizii şi bazele 



Solubilitatea in 

Produsul obţinut din soluţie 



acid | 

bazil 

acid 

bază 

Natura oxidului 

n 2 o 3 

P 4 0« 

As 4 0 6 

Sb 4 0 6 

Bi 2 0 3 

! 1 

1 

creşte 

; 

t 

creşte 

i 

1 AsC 1 3 
' hidrolizabilă 

Săruri bazice 
ca 

(Sb0) 2 S0 4 

Săruri bazice şi 
normale 
(Bi0) 2 S0 4 , 
Bi(N0 3 ) 3 

Azotiţi 

Fosfiţi 

Arseniţi 

Antimoniţi 

Acidă 

Acidă 

Slab acidă 

Amfotcră 

Slab bazică 


Prin termoliza arsenitului de argint sau a arsenatnlui de argint sau 
prin reducerea arsenatnlui de cupru cu hidrogen (50°C) sau oxid decarbon 
(300°C) se formează trioxid de diarsen. 

Industrial se obţine prin calcinarea arsenopiritei sau mispickelului : 


2FeAsS + 50 2 = Fe 2 0 3 + As 2 O s + 2S0 2 


In industrie se lucrează intr-un cuptor cu reverber sau mai bine intr-un 
cuptor cilindric aproape orizontal care se roteşte în jurul axei sale (cuptor 
rotitor). în acest ultim caz, aportul de căldură se obţine pe de o parte prin 
arderea srdfului, arsenului şi a altor elemente oxidabile ale minereului, iar 
pe de altă parte din gazele de combustie care provin dintr-un focar ex¬ 
terior şi care traversează cuptorul în eontracurent cu minereul. Anhi¬ 
drida arsenoasă, cu dioxidul de sulf antrenate de aceste gaze, se conden¬ 
sează în una sau mai multe camere de cărămidă. Produsul astfel obţinut 
este pulverulent şi cenuşiu. El conţine arsen care nu a fost oxidat şi cenuşă 
ce provine din focarul cuptorului de gaze şi din minereu. Se rafinează în 
retorte de fontă cu o parte superioară divizată în secţiuni demontabile. 
Se adaugă puţin oxid de cupru destinat să completeze oxidaţea. în prima 
secţiune se formează o masă sticloasă, în a doua cristale prismatice şi în a 
treia octaedrice. Ceea ce nu s-a condensat se prinde în camera de lemn 
unde se depune un depozit pulverulent. Impurităţile care mai există 
(antimoniu, trisulfura de diarsen şi sulf) se separă printr-o sublimare în 
prezenţa hidroxidului de potasiu. 
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Trioxidul de diarsen octaedric se separă la condensarea vaporilor, 
în cursul unei sublimări lente pe un perete rece sub 3101' sau prin crista¬ 
lizare dintr-o soluţie clorhidrică sau amoniaeală (E. J e n c k e 1 —1929). 
Varietatea cubică, octaedrică sau cu aspect de porţelan se găseşte în na¬ 
tură ca arsenolit. La 221 C C forma cubică se transformă reversibil în varie¬ 
tatea monoclinieă. Cu ajutorul razelor X s-a determinat densitatea formei 
octaedrice care este 3,8689. Această varietate a anhidridei arsenoase su¬ 
blimă. Pentru a o obţine în stare lichidă, trebuie încălzită sub presiune 
in tub închis. Prin răcire lichidul ia forma sticloasă. Punctxil de topire este 
U75°C. Anhidrida arsenoasă octaedrică prezintă fenomenul de triboln- 
miniseenţă, la cristalizare. In timpul creşterii, cristalele se presează şi se 
rup. Fenomenul este legat de prezenţa unor impurităţi (HC1, II 2 S0 4 , ge¬ 
latină etc). Cristalele octaedrice clivează pe direcţia 111. Cu raze X s-a 
stabilit că în nodurile unei reţele de tip diamant se găsesc molecule As 4 0 6 . 
Anhidrida arsenoasă deşi este o substanţă omogenă nu are un punct de 
topire precis cerut de regula Ostwald (I. X. S t r a n s k i şi colab. — 
1946—1949). Structura moleculei As 4 0 6 , asemănătoare moleculelor P 4 0 6 , 
are patru atomi de arsen în vîrful unui tetraedru legaţi prin cei şase oxigeni, 
cu distanţe As—As =3,20 A, As —O = 1,80 A şi unghiuri As—O—As = 
=126° ± 3° şi O—As—O =100° ±1,5°. Forma cubică se dizolvă lent în 
apă mai puţin decît cea sticloasă (1,21 g la 100 g 11 -O la 0°C). Acidul 
clorhidric măreşte solubilitatea. 

Trioxidul de diarsen prismatic (monoelinic) a fost descoperit de 
F r. Wohler (1832) în cuptorul unei uzine. F. Claudet (1868) a 
găsit-o în natură. Se numeşte elaudetit. A fost obţinută de II. D e b r a y 
(1864) în tub închis, vertical, Încălzit la partea inferioară la 400 C C şi cea 
superioară la 200°C. Cristalizează la răcire in partea inferioară forma sti¬ 
cloasă, la mijloc cea prismatică şi in partea superioară cea octaedrică. 

Forma monoclinieă se formează prin condensarea vaporilor sau din 
soluţii şi prin transformarea formei cubice. !8e poate cristaliza dintr-o 
soluţie saturată de acid arsenos în vas închis la 250 : C. Sub 200°C apar 
cristale cubice. 

Această varietate care cristalizează după direcţia 010, are duritatea 
2,5 şi densitatea 4,15. Punctul de topire aproximativ, în tub închis, este 
315°C. Claudetitul se găseşte în natură deşi este forma metastabilă la 
temperatura obişnuită. Prin sublimare, forma prismatică trece în octa¬ 
edrică. în prezenţa apei arsenolitul trece în elaudetit. 

Trioxidul de diarsen amorf sau sticlos se obţine prin topire în tub 
închis sub presiunea sa de vapori sau condensînd vaporii pe o suprafaţă 
încălzită la 400°C. Are duritatea 3 în scara Mohs şi densitatea 3,703 la 
20°C. Forma sticloasă se transformă în cea porţelănoasă, rapid la 100°C, 
şi în prezenţa apei. Forma sticloasă (cea mai puţin stabilă) se dizolvă în 
apă mai mult decît cea octaedrică. Acidul clorhidric măreşte solubilitatea. 
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Din soluţia clorhidrică saturată se depun cristale octaedrice. Transformă¬ 
rile formelor sticloasă şi prismatică în octaedrică sînt exoterme : 

As 4 0 6 (amorf)-»As 4 0„ (cubic) A// = —5,3 kcal 

Solubilitatea in apă a formei sticloase (33 g/l) este mai mare decît a formei 
cubice (17 g/l) conform regulii generale (C. ffiuckle r). Aceasta ex¬ 
plică de ce transformarea oxidului 
sticlos în oxid cristalin este favori- igP 
zată de prezenţa apei care dizolvă 
pe prima (forma metastabilă mai 
solubilă) şi lasă să se depună a doua 
(II. C o p a u x). 

Proprietăţi fizice. Forma cubică 
metastabilă are punctul de topire 
272,1°C, iar cea monoclinică stabilă 
312,3°C. Punctele de fierbere sînt 
cuprinse între 457,2 şi 500'C. Anhi¬ 
drida arsenoasă este volatilă la încăl¬ 
zire, ceea ce permite separarea de alte Fig. 224 

minerale. Mirosul de usturoi pare 

datorit unor impurităţi redueătoare. Densitatea de vapori, determinările 
ebulioscopice şi crioscopice în benzen, confirmă formula As 4 0 6 . La 800°C 
acestea încep să se disocieze, iar la I800°C sînt total disociate în As 2 0 3 . 
Corelaţia celor trei forme în funcţie de presiune şi temperatură este pre¬ 
zentată în fig. 224 (A. S m i t s şiE. Beljaars — 1931—1934). An¬ 
hidrida arsenoasă se dizolvă greu în dizolvanţi organici (0,44 g la 100 g 
alcool etilic). Forma sticloasă se dizolvă 0,45 g în 100 g eter şi cea cubică 
numai 0,02 g la 17°C. 

Solubilitatea oxizilor As 4 0 6 ai elementelor din grupa Y-a principală 
in apă descreşte în ordinea P,0 6 >As 4 O e > Sb 4 0 6 >Bi 2 0 3 . Şi alte pro¬ 
prietăţi fizice ale acestor oxizi prezintă o variaţie continuă. Anhidrida 
arsenoasă este diamagnetică. îsu conduce curentul electric nici măcar în 
stare topită. Are un moment de dipol de 0,13.IO -18 u.e.s.C.G.S. 

Proprietăţi chimice. Deşi formarea anhidridei arsenoase are loc cu o 
degajare puternică de căldură, totuşi este foarte uşor de redus. Anhi¬ 
drida arsenoasă este redusă de hidrogen începînd de la 185°C. Fluorul 
o atacă la temperatura ordinară. Cu clorul, la temperatură înaltă, formează 
triclorură de arsen, iar cu bromul reacţionează astfel: 

2As 2 0 3 + 3Br a = 2AsBr a + As a O s +l/2 O s 

în prezenţa iodului la cald se formează triiodură de arsen. în prezenţa apei, 
halogenii o oxidează la acid arsenic : 

AsO|” + Ij + 2H0-^z?As0 4 _ + 21- + H.O 
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In prezenţa carbonatulni acid de sodiu care stabileşte un pH 7—10 şi 
neutralizează acidul iodhidric oxidarea este cantitativă. Oxigenul oxidează 
trioxidul de diarsen la 400 —480°C, sulful îl trece în disulfură de diarsen, 
sau la 700°C în trisulfură de diarsen, pe cînd carbonul, siliciul şi azotura 
de bor îl reduc : 

AS 2 O 3 4" _ÎASjOj 

2As 2 0 3 + 9S = 2As 2 S 3 + 3S0 2 
As 2 0 3 + 3C = 1/2 As 4 + 3CO 

Este de asemenea redus de metale alcaline, zinc, magneziu iar cu cuprul 
între 600 şi 800°C formează Cu 3 As, Cu 2 0, Cu 2 As 2 0, şi cu nichelul la 600°C 
formează un piroarsenat Ni 2 As 2 0 7 . 

Trioxidul de diarsen reacţionează cu acidul c.lorhidric şi fluorhidric 
formînd halogenurile respective. Cu hidrogenul sulfurat în soluţie de acid 
clorhidric formează trisulfură de diarsen. Anhidrida arsenoasă reacţionea¬ 
ză cu monoclorura de sulf la 120°C şi eu iodura de azot conform reacţiilor : 

6 S 2 CI 2 + 2As 2 0 3 = 4AsC1 3 + 3S0 2 + 9S 

3As 2 O s + 2N 2 H 3 I 3 + 6 H a O = 3 As,0 5 + 6 HI + 4NH 3 

Acidul azotic în prezenţa urmelor de acid arsenos o oxidează la acid arsenic : 

As 2 0 3 + 2HN0 3 + 2H 2 0 = 2H 3 As0 4 + N 2 0 3 

Triclorura de fosfor la 110°C o transformă în triclorură de arsen şi anhi¬ 
dridă fosforică, iar cu acidul fosforic concentrat la cald formează 
As 2 0 3 .P 2 0 5 sau AsP 0 4 , care relevă caracterul metalic al arsenului. Tri¬ 
oxidul de diarsen se dizolvă în anhidrida acetică formînd (CH 3 COO) 3 As, 
care se topeşte la 82°C şi se descompune cu apa formînd acid acetic şi 
anhidridă arsenoasă. Disulfură de arsen, azotura de bor şi oxidul de 
carbon reduc anhidrida arsenoasă la arsen. : 

| 8As 2 0 3 4* 6 As 2 S 2 = 7As 4 4 12S0 2 

Anhidrida arsenoasă are un caracter oxidant, deoarece poate fi redusă la 
arsen sau hidrogen arsenat. Anhidrida arsenoasă este redusă la arsen de o 
soluţie clorhidrică de clorură de staniu (II) (reacţia Bettendorf — 1870) 
de acidul hipofosforic, de hidrura de paladiu : 

As.0 3 + 3SnCI 2 + 6HC1 = 1/2 As, + 3SnCI, + 3H 2 0 
As 2 0 3 + 3KH 2 P0 2 = 1/2 As 4 + 3KH 2 P0 3 

Hidrogenul născînd format din acizi şi metale (Zn, Sn, Mg) sau prin ac¬ 
ţiunea apei asupra amalgamelor alcaline sau în cursul electrolizei acidului 
arsenos reacţionează cu anhidrida arsenoasă şi formează hidrogen arsenat 
gazos sau solid. 
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Este redusă de substanţele organice. Cu acetatul de potasiu se formează 
oxidul de cacodil : 

i4CH 3 C0 2 K]+ As 2 0 3 = 2C0 2 + 2K 2 C0 3 + (Cli,), As-O-As (CH S ) 2 

Oxidul de cacodil este un lichid incolor, cu miros urît şi ameţitor, 
foarte toxic. 

Anhidrida arsenoasă poate avea rolul unui reducător, deoarece se 
poate oxida la anhidridă arsenică sau acid arsenic in prezenţa apei. Apa 
oxigenată, hipocloriţii, cloramina, periodaţii metalelor alcaline, perman- 
ganatul de potasiu, acidul cromic, acidul azotic oxidează anhidrida ar¬ 
senoasă. Iodaţii, cloraţii, acidul bromic sînt reduşi. Hexacianoferatul 
(III) de potasiu in soluţie alcalină este redus la hexacianoferat (II) de 
potasiu. Sărurile de fier (III), iodul, oxidează trioxidul de diarsen la acid 
arsenic în soluţie apoasă : 

4Fe s + + As 2 O s + 5H 2 0 = 2H 3 As0 4 + 4H+ + 4Fe a + 

2I 2 + As 2 0 3 +[5H 2 0 ;=?2H 3 As0 4 + 4H+ + 4I~ 

CJltima reacţie este reversibilă, intrucît potenţialele sistemelor As(III)/As (V) 
şi I/I - sînt vecine în mediul acid. Oxidarea de către hipocloriţii metalelor 
alcaline este de asemenea cantitativă : 

As, 0 3 '+ 2CaOCl 2 )= As 2 0 5 + 2CaCl z 

Clorura de aur (III) este redusă la AuCl sau aur metalic, iar azotatul de 
argint amomacal la argint : 

As 2 0 3 + 2Ag 2 0 = As 2 O s + 4Ag 

Soluţia de arsenit de sodiu reduce sărurile de mercur (II) la săruri de mercur 
(I), cele detaliu (III) la săruri de taliu (I), transformă sulfura de cupru 
(II )in sulfură de cupru (I) şitioarsenat de sodiu Ha 3 AsS0 3 . Cu dioxid de 
plumb se formează arsenat de plumb. Anhidrida arsenoasă reduce hidro- 
xilamina Ia amoniac şi iodoformul la iodură de metilen : 

CHIj + Na 3 As0 3 + NaOH=CH 2 I 2 + Nai + Na 3 As0 4 

In apă, anhidrida arsenoasă se comportă ca un acid slab cu = 5.IO -10 
Cu bazele poate forma arseniţi sau arsenaţi. Prin topire cu hidroxid de 
sodiu are loc reacţia : 

As 2 0 3 + 6NaOH = ZN^AsOj + H 2 0 + 2H 2 

Se pare că aici ar fi vorba de o dismutaţie cu formare de arsen ca şi în 
alte cazuri (CaO, MgO, ZnO, PeO). Multe baze se comportă faţă de acidul 
arsenos ca adsorbanţi. Proprietăţi adsorbante speciale au hidroxidul de 
fier (III)_ proaspăt precipitat şi hidroxidul de magneziu (II). Anhidrida 
arsenoasă acţionează drept catalizator la descompunerea apei oxigenate. 
La oxidarea anhidridei sulfuroase măreşte puterea catalitică a oxidului 
de fier (III). Pentru catalizatorii pe bază de platină şi vanadiu este o otravă. 
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Anhidrida arsenoasă poate fi recunoscută prin coloraţia galbenă ca 
lămîia pe care o capătă cînd este umectată cu o soluţie de azotat de argint 
şi este expusă vaporilor de amoniac. : 

As 2 0 3 + 6 AgN'0 3 + 6NH 3 + 3H 2 0 = 2Ag 3 As0 3 + 6NH 4 NO. 

Expus vaporilor de acid iodhidric, As 2 0 3 sublimat ia o culoare galbenă 
(Asl s ), care dispare sub acţiunea amoniacului : 

AsI 3 + 4NHj = [As(NH 3 ),1I 3 

şi reapare sub acţiunea acidului clorhidric gazos. 

Proprietăţi fiziologice. Trioxidul de diarscn are un gust 
dulceag şi metalic neplăcut. El produce excitaţii locale (vărsături) şi 
coroziuni (catar intestinal, diaree) însoţite de dureri mari. Pătruns în 
mediu intern el provoacă leziuni la rinichi (sînge şi zahăr în urină), în 
ficat (depunere de grăsime) şi în aproape toate organele : vase, ochi, inimă, 
creer. In doze progresive (pînă la 0,4 g zilnic) provoacă senzaţie plăcută 
de putere şi sănătate. Trebuie combătute intoxicaţiile cronice în unele 
industrii prin măsuri de protecţia muncii. Ca antidot se administrează 
oxidul de magneziu, cu care formează un compus insolubil sau hidroxidul 
de fier (III) proaspăt precipitat cu care formează un produs de adsorbţie. 

întrebuinţări. Este un etalon pentru prepararea soluţiilor de 
dozare a iodului. Serveşte la fabricarea acidului arsenic şi a arsenaţilor. 
In industrie serveşte la fabricarea pigmenţilor coloraţi ca orpimentul 
(As 2 S 3 ), verdele lui CAV. Scheele sau arsenitul de cupru. Verdele lui 
G. Scliweinfurth sau verdele de Paris are o compoziţie apropiată de a 
unui acetatoarsenit de cupru (CH 3 C00) 2 Cu.3Cu(As0 2 ) 2 de la care se 
cunosc omologii formic, propionic şi butiric. 

Se utilizează la combaterea ciumei. Introdus într-o masă dc sticlă 
topită, transformă silicaţii de fier (III), puternic coloraţi, în săruri de 
fier (II) practic incolore. Pentru aceasta i s-a dat numele de „săpunul 
sticlarilor”. Se utilizează pentru conservarea pieilor, blănurilor, animalelor 
împăiate etc. 

Acidul arsenos. Acidul arsenos liber nu a fost separat. Anhidrida 
arsenoasă se dizolvă lent în apă cu formare de acid metaarsenos şi arsenos : 

As 2 0 3 + H.O; >2HAsQ 2 
As 2 0 3 + 3H 8 0~2As(0H) 3 

Viteza de dizolvare creşte proporţional cu rădăcina a patra din concentra¬ 
ţiile ionilor H + şi HO~. Soluţia in apă pură are un caracter slab acid. O 
soluţie saturată la rece corespunde la un p H ~ 6,6 şi o normalitate 
0,2 N dc acid arsenos II 3 As0 3 . (fig. 225). 

Proprietăţi fizice. Sărurile corespunzătoare anhidridei arsenoase se 
numesc arsenaţi (III) sau arseniţi. Se cunosc tipurile orto M 3 An 0 3 meta 
MAs0 2 şi chiar piro M 4 As 2 0 5 . Ultimii sînt mai rari şi mai dificil dc pre¬ 
parat. S-au descris şi cîţiva poliarseniţi de tipul M 2 As 4 0 7 . 



ARSENUL 


849 


Ar trebui admisă existenţa în soluţia trioxidului de diarsen a acizilor 
ortoarsenos H 3 As0 3 , metaarsenos HAs0 2 şi piroarsenos H 4 As 2 0 5 . De fapt 
nici unul nu a fost izolat în stare solidă. Cînd se evaporă soluţia de trioxid 
de diarsen chiar la temperatură joasă se separă As 2 0 3 . 

Studiul crioscopic al soluţiilor de anhidridă arsenoasă arată exis¬ 
tenţa acizilor de formulă HAs0 2 sau 
HjAsOj). Din conductibilitatea elec¬ 
trică a soluţiilor alcaline de anhi¬ 
dridă arsenoasă s-a pus în evidenţă 
numai existenţa metaarsenitului de 
sodiu NaAs0 2 corespunzător ani- 
onului As0 2 ~. Potenţialul normal al 
reacţiei : 

HgAsOg + H s O = H 3 As0 4 + 2H + + 2c 

este E =0,574 V. Acidul arsenos 
este un acid slab. înroşeşte slab 
turnesolul şi acţionează slab asupra 
fenolftaleinei. Astăzi se admit for¬ 
mulările II 3 As0 3 sau As(OH) 3 , ce Fig- 225 

corespund unui ortoacid, HAs0 2 sau 

AsO(OH) adică formula unui metaaeid şi formula unui hexahidroxiacid 
H 3 [As(OH)„]. Aceasta se justifică astfel : un ortoacid se poate disocia 
în două feluri ca un amfoter : 

As 8 - 1 - + 30H-^As(0H) 3 ^As0l" + 3H+ 

în soluţii acide echilibrul este deplasat spre stingă, există ioni As 3+ com¬ 
parabil cu Sb 3 + şi Bi 3+ . Deci in soluţii acide există de pildă AsF 3 şi AsC 1 3 , 
care prin electroliză depun arsen la catod. în soluţii bazice se formează 
arseniţi. Aceasta arată că acidul arsenos As(OH) 3 se poate comporta atît 
ea acid cit şi ca bază. El se poate ioniza intr-un domeniu, nu prea îndepăr¬ 
tat de punctul neutru, în două moduri : 

As(OH)„ ;=? As(0H) 2 0“ + H+ 

As(OH) 3 As(OH)ţ + HO- 

O astfel de substanţă se numeşte amfolit. Starea echilibrului depinde de 
concentraţia ionilor de hidrogen. în soluţie acidă la pH < 4 predomină 
cationii As(OH) 2 , în soluţie bazică lapH >5 predomină anionul As (OH) 2 0“ 
La punctul izoelectric pil 4,01, concentraţia ionilor pozitivi este egală cu a 
celor negativi (L. M i c h a e 1 i s — 1910). Electrolizînd amfolitul la 
pH<4,61, el migrează la catod, iar la pH >4,61 el migrează la anod. 
La pH 4,01 amfolitul nu migrează, conductibilitatea soluţiei este minimă. 
La punctul izoelectric solubilitatea amfolitului este minimă şi el se găseşte 
sub formă neionizată : 

As(OII )2 + As(OII)jO- = As,Oj + 211,0 
51 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Constantele de disociere prime ca acid şi ca bază sint: K a =6-IO -10 şi 
K b ^ IO -14 . Căldurile de neutralizare, studii de conductibilitate şi exis¬ 
tenţa sărurilor M'As0 2 pledează pentru existenţa unui monoacid, adică 
al unui metaacid conform echilibrelor : 

As0+ .+.HO-^Z? HA s° 2 iZ^ As °Ţ- + h+ 

Neutralizînd soluţia de anhidridă arsenoasă cu o bază puternică şi urmă¬ 
rind conductometric procesul se pune în evidenţă un singur punct unghiu¬ 
lar care corespunde la o moleculă de hidroxid pentru un atom de arsen, 
adică se relevă existenţa unui acid monobazic. 

Numai existenţa ortoarseniţilor pledează pentru existenţa acidului 
ortoarsenos. Rezultă că în soluţie apoasă arseniţii metalelor alcaline sint 
puternic hidrolizaţi. Aceştia sînt singurii solubili. 

Prin dializă, H. B r i n t z i n g e r şi H. G. B e i e r (1935) arată 
că este vorba de un hexahidroxoacid implicat în echilibrele : 

[As(OH) 2 (OH 2 ) 4 j + + H0-^H 2 0,+ H 3 [As(OH) 6 ]= As(OH) 3 (OH 2 ) 3 ^=? 

I as(oh) 4 (o h 2 ) 2 ] -+h+ 

Acidul arsenos există ca monomer în soluţii diluate, pe cînd în soluţii 
concentrate (0,2 mol/l) există forme condensate : dimetaarsenos, trimeta- 
arsenos şi piroarsenos. Pentru existenţa acidului dimetaarsenos care ar 
putea fi considerat ca un produs de adiţie al ionilor hidroxid cu anhidrida 
arsenoasă : 

As 2 0 3 + HO~ ; > HAs : Q 1 ~ 

pledează existenţa sărurilor KHAs 2 0 4 şi K 2 As 2 0 4 precum şi determinări 
crioscopice (E. Corn e c — 1913). Acidul trimetaarsenos H 3 As 3 0 6 se 
pare că a fost pus în evidenţă pe baza studiului solubilităţii anhidridei 
arsenoase în prezenţa apei şi a hidroxidului de sodiu : 

3As 2 0 3 + 2HO-.+ H 2 0 ^ZZt2H 2 As 4 0(T 

B. S t e h 1 i k (1949) consideră că in ambele cazuri în structura moleculei 
există legături de hidrogen. Un acid piroarsenos este cunoscut prin săru¬ 
rile sale M' 4 As 2 0 5 .6H 2 0 (M = Na, K, Mg, Ba, Sr). 

In reacţia dintre anhidrida arsenoasă şi Si (OC 2 H 5 ) 4 la 220°C se for¬ 
mează un triester As(O0 2 H 5 ) 3 . Se cunosc săruri ale metalelor monovalente, 
trimetalice, dimetalice şi monometalice : M' 3 As0 3 , M' 2 HAs0 3 şi M'H 2 As0 3 . 
Spectrul Raman nu scoate în evidenţă legătura As—H. Scăderea eriosco- 
pică la titrarea cu o bază pune în evidenţă numai o treaptă, ceea ce justi¬ 
fică formularea HAsO(OH) 2 . 

Proprietăţi chimice. Arseniţii ca şi azotiţii se comportă şi ca oxidanţi 
şi ca reducători. Cele două sisteme oxido-reducătoare la care dau naştere 
se pot scrie : 

HjAsOj + 3H+ + 3c^2As + 3H 2 0 £• = 0,30 V la pH 0 

H 2 As0 4 + 2H+ + 2ejr?H 3 As0 3 + H 2 0 E’=.0,49 V la pH 1 

Aceste valori arată că arseniţii acţionează mai ales ca reducători. 
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Oxigenul oxidează acidul arsenos şi arseniţii la acid arsenic sau 
arsenaţi (V). Ozonul oxidează şi el acidul arsenos. Apa oxigenată acţionează 
în prezenţa carbonaţilor acizi ai metalelor alcaline. Clorul, hipocloriţii, 
bromul şi iodul acţionează şi ei asupra acidului arsenos : 

H 3 As0 3 + ir+ H 2 0;=ÎH 3 AsO j + 31- + 2H+ 

Acidul azotic, permanganatul de potasiu în mediu acid sau alcalin au 
acţiune oxidantă : 

5H 3 As0 3 + 2MnOr + 6H+ 5H 3 As0 4 + 2Mn' i+ + 3H 2 0 

Acidul arsenos a fost redus la arsen metalic cu hidrogen molecular, acid 
hipofosforic, clorură de mercur (I), triclorură de titan, cupru metalic în 
soluţie clorhidrieă (reacţia H. Eeinsch — 1841). Hidrogenul născînd reduce 
acidul arsenos la hidrogen arsenat. Se mai poate reduce catodic sau în 
mediu alcalin cu zinc, fier sau amalgam de sodiu. 

Sărurile acidului arsenos, arseniţii se obţin neutralizînd acidul cu o 
bază (cei ai metalelor alcaline) sau prin dublă descompunere (cei ai me¬ 
talelor alcalino-pămîntoase). Arseniţii metalelor alcaline se dismută la 
încălzire în arsenaţi şi arsen. Arsenaţii cristalizează greu din soluţii şi 
formulele lor sînt controversate. Bazele slabe puţin solubile ca hidroxidul 
de magneziu şi de fier se combină direct cu anhidrida arsenoasă in prezenţa 
apei spre a da arseniţi insolubili, deci netoxici. Arseniţii insolubili se pre¬ 
pară din arsenitul unui metal alcalin cu o sare : 


AsOz + 3Ag+ + 20H- = Ag 3 AsO s + H 3 0 
Arsenitul galben de argint este solubil în amoniac : 

Ag 3 As0 3 + 6NHjOH = [ Ag(NH 3 ) 3 ] 3 As0 3 + 6H s O 

Prin fierberea soluţiei precipită argintul, iar arsenitul se oxidează la 
arsenat : 

[Ag(NH 3 ) 3 ] 3 As0 3 + H 2 0 = As0!”+ [Ag(NH„) 2 ] + + 2NHÎ + 2NH S + 2Ag 

Cu arsenitul unui metal alcalin, o sare de cupru (II) precipită verdele lui 
Scheele CuHAs0 3 , care a fost utilizat ca pigment. Cînd sarea de cupru 
este un acetat precipită sarea dublă Cu(CH 3 000) 2 -3Cu(As0 2 ) 2 numită 
„verdele lui Schweinfurt” sau „verdele de Paris” pigmentat mai strălu¬ 
citor decît primul. 

Prin metoda resturilor F. A. H.SchreinemakersşiW. O.Baat 
(1917) au pus în evidenţă metaarsenitul NaAs0 2 , piroarsenitul Na 4 As 2 0 5 şi 
poliarsenitul de sodiu Na 10 As 4 O n . De asemenea s-au pus în evidenţă orto- 
arsenitul K 8 As0 3 şi poliarseniţii de potasiu K 2 As 4 0, şi IÎ 6 As 4 0 9 . Aceşti 
compuşi nu se pot reeristaliza după dizolvare în apă. 

Arseniţii metalelor alcaline au caracter bazic în soluţie din cauza 
hidrolizei : 


K 3 As0 3 + 2HOH = 3K+ + 20H“ + H 2 AsOs“ 
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Arseniţii sînt reduşi la calcinare de cărbune cu separare de arsen şi uneori 
arsenuri. Arseniţii metalelor alcaline se dizolvă în apă. Ceilalţi arseniţi se 
dizolvă în acid clorhidric care determină separarea de anhidridă arse¬ 
noasă. în soluţie alcalină, arseniţii metalelor alcaline fixează oxigen. 
Acidul cromic favorizează această reacţie. Arseniţii sînt reduşi de hidrogen 
născînd la hidrogen arsenat. Acidul ortoarsenos se găseşte în echilibru 
tautomer cu acidul arsinic, echilibrul fiind deplasat spre stînga : 

/OH /OII 

As-0H^Z?0«_As-H 

\OH \OH 

La prima formă corespund ortoarseniţii metalici pe cind la forma asime¬ 
trică, acizii arsinici substituiţi R—AsO(OH) 2 obţinuţi prin oxidarea arsine- 
lor primare. 

Recunoaştere şi determinare . încălzind anhidrida 
arsenoasă cu acetat de potasiu anhidru se formează oxidul de caeodilcu 
miros neplăcut. Anhidrida arsenoasă este redusă de hidrogenul născînd 
formînd arsină. Aceasta se poate disocia formînd un inel de arsen metalic 
solubil în soluţia de hipoclorit a unui metal alcalin (reacţia Marsh) sau 
poate reacţiona cu azotatul de argint (reacţia Guthzeit). în mediu acid, 
sărurile arsenului trivalent precipită cu hidrogenul sulfurat trisulfura de 
diarsen solubilă în hidroxizi, sulfuri şi polisulfuri alcaline. Iodul oxidează 
cantitativ arseniţii, în prezenţa carbonatului acid, acceptor de protoni : 

AsOa“ r Ij + H,O^I?AsOÎ“ + 2HI 
As./)., - -INalICOj -f 2I,«=Z!As 2 0 5 + 4NaI -f 4C0 2 + 2H„0 

Gravimetric arsenul trivalent se determină ca sulfură. Volumetric se 
poate titra cu brom, iod, bromat de potasiu, permanganat, săruri de ceriu 
(1\ ) (G. C h a r 1 o t şi D. Bezier - 1945), în mediu acid : 

2IvBr0 3 + 2HC1 - r 3As 2 0 3 = 3As 2 0 5 + 2KC1 + 2HBr 
Asii, - 8 Cc(S 0 4 ) 2 -r tH,0 = 4Ce 2 (S0 4 ) 3 + H 3 As0 4 -f 4H 2 S0 4 
în mediu neutru se poate titra cu iod, cloramină T şi permanganat : 


+ As 3 -!- + 2H+ = R-XHj + Na+ + As 5 ++Cl“ 


Arsenul trivalent se mai poate doza electrolitic, gazvolumetric, polaro- 
grafic. 

întrebuinţări. Arseniţii sînt toxici ca şi anhidrida arsenoasă 
şi sînt supuşi unei legislaţii speciale. Verdele de Schweinfurt este un amestec 
de arsenit şi acetat de cupru 30u(AsO 2 ) 2 *Cu(CH 3 COO) 2 , iar verdele lui 
Scheele este un amestec de arseniţi bazici cu arsenit normal de cupru 
Cu 3 (As0 3 ) 2 şi metaarsenit de cupru Cu(As0 2 ) 2 . Aceşti pigmenţi minerali 


CHj/o/sOj—N 


Na 


CI 
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au fost folosiţi pentru colorarea tapetelor. S-a constatat insă că pot avea 
loc intoxicări datorită reducerii arsenitului de cupru de către mucegai, 
cîiul ne formează hidrogen arsenat, volatil şi foarte otrăvitor. Verdele de 
Paris se mai foloseşte in hortieultură ca insecticid. 

Pcntaoxidul <le diarsen. A fost descoperit de K. W. S c li e e 1 e (1775), 
compoziţia lui fiind studiată prima dată de J. P r o u s t (1799). 

Preparare. Pentaoxidul de diarsen nu se poate prepara prin oxidarea 
directă a arsenului in aer, deoarece se formează trioxid de diarsen. Se 
formează la oxidarea anhidridei arsenoase cu clor sau brom 
(E. Montignie — 1942): 

2As g 0 3 + 3Br a = 2AsBr s + As,O s + 1 2 O. 

Este mai simplu să se oxideze anhidrida arsenoasă cu acid azotic de densi¬ 
tate 1,35 intr-un balon cu refrigerent ascendent : 

As s Oj - r 2HN0 3 + 2H a O = 2H s AsO, + NO + NO. 

In industrie, pentru a nu pierde acidul azotic se oxidează vaporii nil roşi cu 
un curent de aer într-o coloană eu talere : 

NO + NO, + O s + H.O = 2HXOj 

Astfel se poate considera că acidul azotic are rol de catalizator ca in came¬ 
rele de plumb. Anhidrida arsenieă se prepară prin deshidratarea hidraţilor 
As 2 0, -4H 2 0 şi 1I 3 As 0 4 -1/2 HjO. 

Proprietăţi fizice. Pentaoxidul de diarsen este un compus solid alb, 
opac, amorf. Densitatea este imprecis cunoscută (3,7—4,3). Se disociază 
termic in trioxid de diarsen şi oxigen (C. D u v a 1 — 1950): 

2As 2 O i ^rîAs 1 O s + 20 s 

Structura moleculei in stare gazoasă nu se cunoaşte. Se crede că este ase¬ 
mănătoare aceleia a anhidridei fosforiee P,O 10 . La temperaturi joase are 
moment de dipol nul. Au se volatilizează prin încălzire, ca pentaoxidul de 
difosfor, deoarece se descompune termic în trioxid de diarsen şi oxigen. 

Proprietăţi chimice. Pentaoxidul de diarsen este higroscopic, transfor- 
mîndu-se în acid arsenic. Este destul de solubil în apă. Hidrogenul, sulful, 
fosforul, carbonul, plumbul, zincul şi metalele alcaline îl reduc la arsen sau 
arsenuri metalice. Absoarbe acid elorhidrie cu formare de triclorură de 
arsen şi hidrogen sulfurat cu formare de pentasulfură de diarsen. Cu amo¬ 
niacul formează un compus de adiţie As,0 5 lteacţionează cu penta- 

clorura. de fosfor conform reacţiei : 

As 2 0 5 + 5PCl 5 ;=?2AsCl 3 + 5P0C1 3 + 2Cl a 

Pentaoxidul de diarsen este un oxidant faţă de derivaţii halogenaţi ai 
metalelor alcaline eliberînd halogeni şi formînd un amestec de anhidridă 
arsenoasă şi arsenat. 

Pentaoxidul de diarsen catalizează oxidarea dioxidului de sulf la 
trioxid şi măreşte acţiunea catalitică a oxizilor de fier. Otrăveşte platina 
şi catalizatorii pe bază de x-anadiu (I. P. Mukhlenow — 1952 —1953). 
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Acizii arsenici. Prin analogie cu fosforul sînt de aşteptat următorii 
acizi : acidul ortoarsenic As 2 0 5 -3H 2 0 sau H 3 As0 4 , acidul piroarsenie 
As 2 0 5 -2H 2 0 sau H 4 As 2 0 7 şi acidul metaarsenic As 2 0 5 -H 2 0 sau HAs0 3 . 

Din curbele de solubilitate ale sistemului As 2 0- — H 2 0 (A. S i m o n 
şi E. Thaler—1941, V. K o 1 a r o w —1941) (fig. 226) cît şi din 

studiul presiunii de vapori rezultă 
existenţa hidraţilor As 2 0 5 -4H 2 0 sau 
H 3 As 0 4 -1/2 H 2 0 şi 3 As 2 0 5 *5H 2 0 sau 

In literatură s-au descris mai mulţi 
hidraţi. Hidratul 3As 2 0 5 -5H 2 0 se ob¬ 
ţine, sub forma unei mase pulverulente 
albă, prin deshidratarea As 2 O s -4H 2 0 
între 120 şi 148°C, sau lăsînd să cris¬ 
talizeze As 2 0 5 -3H 2 0 (F. F e h 6 r şi 

G. Morgenstern — 1937). 

Hidratul As 2 0 5 *2H 2 0 corespunză¬ 
tor acidului piroarsenie presupus de 

H. Kopp (1856) se pare că nu există 
în stare liberă. 

Hidratul As 2 0 5 -3H 2 0 corespunză¬ 
tor acidului ortoarsenic H 3 As0 4 se ob¬ 
ţine încălzind şi agitînd pentaoxidul de 
diarsen cu 3As 2 0 5 -5H 2 0. 

încălzind soluţiile de acid arsenic la 150°C pentru a le concentra şi 
amorsînd cristalizarea cu H 3 P0 4 *1/2H 2 0, la răcire cristalizează hidratul 
As 2 0 5 -4H 2 0 sau H 3 As0 4 -1/2 H 2 0. 

A. SimonşiE. Thaler (1927 — 1941) susţin că în cursul ră¬ 
cirii (la —20 sau —30°C) acidul arsenic concentrat la 120°C pînă la com¬ 
poziţia H 3 As 0 4 -1/2 H 2 0, se separă As 2 0 5 -7H 2 0 sau H 7 AsO e care se poate 
scrie H 3 As 0 4 :2H 2 0 sau H[As(OH) 6 J (V. Auge r). 

Concentrînd soluţia de pentaoxid de diarsen As 2 0 5 prin evaporare 
se separă 2H 3 As 0 4 *H 2 0 (sau H 4 As 2 0 7 -3H 2 0) care se topeşte la 100°C. 
Peste 100°C acesta pierde apa şi se transformă în H 3 As0 4 . La temperatură 
mai înaltă sau în vid se deshidratează intern trecînd în anhidridă arsenică 
care pierde în continuare oxigenul. 



2H 3 As0 4 ;z^As 2 0 5 +3H 2 0 
As 2 0 5 = As 2 0 3 + 0 2 AH = 64 kcal 

După H. Brintzinger în soluţie 1]ST 1a. pH > 13 există ioni 
[As 0 4 (OH 2 ) 12 ] 3_ între valorile 7<pH< 11 există ioni [HAs0 4 (0H 2 ) 6 ] 2+ şi 
sub 2>H 6 ioni [H 2 As0 4 (H 2 0) 2 ] - . 

Hidratul H 3 As0 4 -2H 2 0, care se separă din soluţia de anhidridă arse¬ 
nică la —30°C, se consideră ca indicînd acidul ipotetic H 7 [AsO e ], acidul 



ARSENUL 


855 


de bază al unor heteropoliacizi. Astfel, de la această formulă ar deriva 
acidul dodecamolibdoarsenic : H,[As(Mo 2 0 7 ) 6 ], a cărui sare de amoniu 
este : (SH 4 ) 3 H 4 [As(Mo 2 0 7 ) 6 ]. 

Acidul ortoarsenic. A fost descoperit de K. W. Scheele (1776). 
Formarea acidului ortoarsenic are loc în reacţiile de oxidare a anhidridei 
arsenoase în prezenţa apei cu halogeni, compuşi oxigenaţi ai clorului, apă 
regală, acid azotic, acid cromic, permanganaţi, clorură de aur (III). Tri- 
clorura de arsen cu apa de clor şi trisulfura de diarsen cu apa de brom se 
oxidează la arsenat. Industrial, acidul arsenic se prepară oxidînd anhidrida 
arsenoasă cu apă regală, clor sau cu acid azotic de densitate 1,35 : 

As 2 0 3 + 2NOs* + 2H a O = 2H„AsOr + 2NO + 1/2 0 2 

După o concentrare mai avansată se formează cristale H 3 As0 4 '1/2 H 2 0 
sau As 2 0 5 4H 2 0. 

Proprietăţi fizice. Densitatea acidului arsenic la 20°C 
este 1,144. Potenţialul normal al reacţiei : 

HjAsOj + HjO - H 3 As 0 4 + 2H+ + 2c este E = 0,574 V la 18°C. 


Soluţiile de pentaoxid de diarsen conţin un acid 


/OH 

O <- As —OH analog 
\OH 

acidului fosforic. Urmărind termochimic neutralizarea acidului cu hi- 
droxid de sodiu s-au pus în evidenţă treptele unui triacid. Prin deter¬ 
minări de conductibilitate ale unor săruri în 
soluţie, prin titrare potenţiometrică în 
raport cu diferiţi electrozi, prin scăderea 
punctului de topire la titrare sau a variaţiei 
coeficientului de viscozitate nu s-au putut 
pune în evidenţă totdeauna cele trei trepte 
(fig. 227). Faţă de heliantină (pH 3,5) este 
un monoacid, faţă de fenolftaleină (pH 8,5) 
este un diacid şi faţă de albastru solubil 
Poirrier C 4 B un triacid. A treia treaptă de 
disociere este mai greu [de pus în evidenţă, 
ca şi in cazul acidului fosforic. Căldurile de 
neutralizare sînt 15'; 12,6 şi 8,3 kcal. Spec¬ 
trul Raman irulicăjjredomi narea pseudoformei 
OAs(OH) 3 asupra formei acide H 3 As0 4 , de¬ 
oarece banda de la 3470 cm -1 corespunză¬ 
toare frecvenţei de vibraţie a legăturii OH 
este foarte puternică. 

Susceptibilitatea magnetică a arsenatului de sodiu confirmă existenţa 
unui oxigen dublu legat. Lucrări noi (P. R. Gupta şi P. C. Guha— 



3 k 5 6 moi NaOH 
Fig. 227 
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1948) indică o structură tetraedrică cu arsen în centru si legături As—O = 
= 1,738-1,878 Â : 


:0: 

:0: As :0: 
: 0 : 

AsOî 1 - 


: O: 

H:0:As:0:H 

: 0 : 

H 

H <} As0 4 


Acidul ortoarsenic are o tărie medie mai slabă decît acidul ortofosforic. 
Constantele de disociere, nu totdeauna concordante, sînt K l = 
= 4,45- IO -3 la25°C, K 2 = 8,3-IO" 8 la 25 C C şi K z = 4,5-IO -12 la 20°C. 

Proprietăţi chimice. Acidul arsenic ca şi pentaoxidul de 
diarscn sînt mai puţin stabili decît compuşii corespunzători ai fosforului, 
deci sînt oxidanţi mai puternici decît aceştia. Puterea oxidantă se mani¬ 
festă de la temperatura obişnuită. Acidul arsenic poate fi redus la acid 
arsenos, arsen metalic şi hidogen arsenat, deci este un oxidant. Acidul 
arsenic poate fi redus electrolitic la arsenit sau arsen elementar pe catod 
de platină în mediu acid sau pe catod picător de mercur în mediu amonia¬ 
cul. El poate fi redus la hidrogen arsenat pe catod picător de mercur 
sau de plumb. Acidul arsenic este redus uneori de hidrogenul născînd (zinc 
şi acid, electrolitic la catod, apa asupra amalgamului de sodiu) la hidro¬ 
gen arsenat. Acizii clorhidric, bromhidric şi iodhidric concentraţi îl reduc 
punînd în libertate halogenii : 


5HC1 + H 3 As0 4 = AsC 1 3 + Cl 2 + 4H 2 0 

Clorura de fier (II) şi de cupru (I) sau dioxidul de sulf il reduc, la acid arse¬ 
nos, care se transformă în triclorură de arsen antrenabilă. Cu hidrogenul 
sulfurat reacţia este lentă la rece şi în soluţii acide. în soluţii puternic 
acide, clorhidrice şi la cald precipită imediat sulf, trisulfură de diarsen 
şi pen ta sulf ură de diarsen : 

As 2 0 3 + 5H 2 S = As 2 S 3 ~ 2S - SILO 

Cu dioxidul de sulf, la cald, are loc reacţia : 

H 3 As 0 4 + S0 2 -f H 2 0 = H 2 S0 4 - H 3 As0 3 

O soluţie clorhidrică de hipofosfit de sodiu (reactiv J. Bougault—1902) 
reduce acidul arsenic ca şi pe cel arsenos la arsen. Clorura de staniu (II) 
şi cea de crom (II), în soluţie clorhidrică la cald, îl reduc la arsen, iar cea- 
de titan (III) la acid arsenos. în soluţie clorhidrică clorura de fier (II) 
îl transformă in triclorură de arsen. Acidul formic, oxalic şi hidrazina 
în mediu alcalin sau hidroxilamina în mediu puternic acid reduc acidul 
arsenic 

2H 3 As0 4 + N 2 H 4 .2HC1 + 4HC1 = 2AsCI 3 + X, + 8H 2 () 

A r s e n aţii. Ortoarsenaţii sînt sărurile acidului arsenic. Ei sînt 
izotipi cu fosfaţi corespunzători. Arsenaţii sînt de trei tipuri : arsenaţi 
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primari, monometaliei sau diacizi M , H 2 As0 4 secundari dimetalici sau 
monoacizi M 2 HAs0 4 şi terţiari, trimetalici sau neutri jVl' 3 As0 4 . Arsenaţii 
se obţin prin acţiunea acidului arsenic asupra metalelor, oxizilor, hidro- 
xizilor bazici sau a earbonaţilor, prin dublă descompunere, plecînd de la un 
arsenat solubil sau prin oxidarea arseniţilor. Arsenaţii se formează şi prin 
încălzirea arseniţilor cind are loc o disproporţionare (G. K e i s s a u s—1031) : 

5Ca 3 (As0 3 ) 2 = 3Ca 3 (As0 4 ) 2 + As 4 + 6CaO 

Oxidarea in soluţie poate duce la separarea altor tipuri: CaH 4 (As0 4 ) 2 , 
0aH(AsO 4 ), Ca 5 H 2 (As0 4 ) 4 , Ca 3 (As0 4 ) 2 şi chiar hidroxiarsenaţi Ca 5 (As0 4 ) 3 0H 
(S. M. S h o g a m —1056, H. G u e r i n—1941). 

Prin analiză termică se pot pune în evidenţă săruri de la unii acizi 
ipotetici. Astfel în sistemul K 3 As0 4 şi As 2 0 5 s-au pus în evidenţă un metaar- 
senat KAsOo, un piroarsenat K 4 As 2 0 7 şi o combinaţie a acestora K 5 As 3 O 10 . 
în sistemul As 2 0 5 —K 2 0—H 2 0, II. Guărin (1052—1055) a pus în 
evidenţă 2As 2 O s K.,0 • 5H 2 0, KH[H 2 As0 4 ] 2 , KH 2 As0 4 , Iv 2 HAs0 4 H 2 0, 
K 2 HAs0 4 , 2K 3 As0 4 -7H 2 0, As 2 0 6 -5K 2 0 18H 2 0. Arsenatul triargentic 
are o culoare brună ca ciocolata. El se obţine în reacţia : 

3AgX0 3 + Xa 3 As0 4 = Ag 3 AsO., + 3XaX0 3 

H. Gu6rin şi E. Boulitrop (1050) au găsit următorii compuşi 
cu mercurul : ortoarsenat trimercuric Hg 3 (As0 4 ) 2 , metaarsenat monomercu- 
ric Hg(As0 3 ) 2 , ortoarsenat trimercuros Hg 3 (As0 4 ) şi metaarsenat HgAsO s . 
Se cunosc arsenaţii de cupru, aluminiu, mangan, crom, nichel şi uranil. 
Se cunosc şi arsenaţii mieşti : MgXH 4 As0 4 -6H 2 0, 0aXaAsO 4 (8,4) H ă O, 
0sMgAsO 4 -6H 2 O, CsMgP0 4 -6H 2 0. Arsenatul de magneziu şi amoniu se 
utilizează în analiza gravimetrică : 

MgCI* + XII 4 OH + Xa 2 HAs0 4 = MgXH 4 As0 4 -f 2XaCl -f H 2 0 

Toţi arsenaţii metalelor alcaline şi alcalino-pămîntoase monometaliei 
sînt solubili, cei ai metalelor alcalino-pămîntoase dimetalici sint puţin 
solubili, iar cei trimetalici sînt insolubili. Din apă se separă diferiţi hidraţi. 
în cazul arsenatului de sodiu există gama de hidraţi : 

20.5°C 56.3°C 67,4°C 99,5 

Xa 3 As0 4 *12H.,0 ^ZZ! Xa 3 As0 4 • 7H 2 0 Xa 3 As0 4 • 5H 2 0 Xa 3 As0 4 .H 2 0 Xa 3 As0 4 

/Uţi arsenaţi monometaliei sînt solubili în apă. Arsenaţii insolubili se 
dizolvă în acid clorhidric. 

între arsenaţi şi fosfaţi există analogie de formule, solubilitate, 
număr de molecule de apă de cristalizare şi formă cristalină. Izomorfismul 
arsenaţilor şi fosfaţilor a fost descoperit deE. Mitscherlich. Prin 
piroliză, arsenaţii trec totdeauna în săruri meta sau piro, cînd posedă 
elementele necesare eliminării uneia sau a două molecule de apă. Toţi 
arsenaţii trimetalici (cu excepţia celor ai metalelor alcalino-pămîntoase, 
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arsenaţii tetracalcic, de stronţiu şi de plumb se topesc sub 1000°C. Sta¬ 
bilitatea arsenaţilor creşte cu raportul 0M/As 2 0 5 . Pentru obţinerea arse- 
naţilor se porneşte de la raportul OM/As 2 O s cel mai mic şi se încălzeşte 
la temperaturi crescătoare pentru a separa diferiţi compuşi. Prin cal- 
cinarea arsenaţilor se obţin final oxizi (metale alcaline, Mg, Cu, Al), metale 
(Ag,Hg) sau oxizi inferiori (Cu). Compuşii cu raportul OM/As 2 0 6 cel mai 
mic, care evoluează termic, trebuie să aibă o structură care să permită 
eliminarea pentaoxidului de diarsen (anhidridei arsenice) şi apoi reor¬ 
ganizarea. Inexistenţa unor compuşi este contestată pe consideraţii struc- 
tuale. Se cunosc fluorosăruri care se pot considera ca provenind de la arse- 
naţi în care oxigenul se înlocuieşte parţial cu fluorul. Astfel, încălzind 
KAs0 2 cu KHF 2 la 800°C se obţine K 2 As0 3 F. Prin dublă descompunere din 
K 2 As0 3 F şi perclorat de sodiu se obţine Xa 2 AsO 3 F-10H 2 O sau alte săruri 
(NiAs0 3 F-7H 2 0, CuAs0 3 F-5H 2 0, BaAs0 3 F etc.). Existăarsenato-apatite 
analogi apatitelor. 

Acizii arsenomolibdenici, wolframici, vanadici şi hipovanadici sînt 
acizi arsenici complecşi. Ei se mai numesc şi heteropoliacizi. Un exemplu 
este arsenomolibdatul de amoniu. Se cunosc chiar acizi de tip arsenomo- 
libdovanadici sau arsenowolframovanadici (G. C a n n e r i—1926) şi 
chiar sărurile lor, de exemplu : 6(XH 4 ) 2 O-As 2 O 5 aiMoO 3 -5V 2 O 5 -50H 2 6 
etc. L. E4de (1922) a descoperit prin măsurători de conductibilitate 
anioni complecşi de tip [X(As 0 4 ) 2 ] 3 - şi [X(As0 4 ) 3 ] 6_ unde X = Fe, Cr, Al. 
Sărurile de la aceşti anioni au fost preparate de A. Eosenheira şi 
S. Ihon (1927) prin acţiunea acidului arsenic asupra hidroxizilor 
alcalini în prezenţa hidroxizilor metalici respectivi (Fe, Al, Cr). 

Proprietăţi fiziologice. Spre deosebire de fosfor care 
în combinaţiile în stare pentavalentă nu este toxic, arsenul este otră¬ 
vitor şi în combinaţii în stare pentavalentă, deoarece compuşii arsenului 
pentavalent se reduc uşor în organism, în combinaţiile arsenului trivalent. 
Arsenatul de calciu Ca 3 (As0 4 ) 2 şi verdele de Paris sau Schweinfurt 
3 Cu(As0 2 ) 2 -Cu( 00CCH 3 ) 2 se folosesc drept insecticide în pomicultură. 

Recunoaştere şi determinare. Arsenaţii se recunosc 
sub formă de arsenat de argint roşu brun, solubil în amoniac cu formare 
de Ag 3 As0 4 'ANIIj. Cu molibdat de amoniu în mediu de acid azotic se 
formează mai lent decît în cazul fosfaţilor şi la temperatură mai înaltă, 
molibdo-arsenat de amoniu (NH 4 ) 3 H 4 [As(Mo 2 0 7 ) 6 ]-4H 2 0 galben cristalin 
solubil în hidroxizi. In exces de reactiv are loc reacţia : 

AsOJ- + I2 Mo0 4 “ + 3NHÎ+ + 24H+ ^ (NHJj [As(Mo s O 10 ) 4 ] + 12 H,0 

Arsenalul de magneziu-amoniu precipitat cu mixtură magneziană formează 
cu azotatul de argint un precipitat de arsenat de argint brun-roşu : 


MgNH 4 AsO t 4- 3Ag+ Ag 3 As0 4 + Mg 2 + + NH? 
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Acidul arsenic este redus la fierbere de acidul clorhidric cu eliberarea de 
clor : 

2H 3 As0 4 + 4HC1 = 2H 3 As 0 3 + 2H a O + 2Cl a 
Cu iodură de potasiu în soluţie acidă are loc reacţia : 

As02“ + 21- + 2H + iZZ? AsO*- + I 2 + H 2 0 

în practică se titrează acidul arsenos cu o soluţie de iod în prezenţa amido¬ 
nului pînă la persistenţa culorii albastre. Reacţia se efectuează în prezenţa 
carbonatului acid de sodiu în exces, care neutralizează ionii de hidrogen, 
pentru ca echilibrul să fie deplasat total spre stînga. Cantitativ, arsenul 
pentavalent se determină ca piroarsenat de magneziu : 

2MgNH 4 As0 4 = Mg 2 As 2 0 7 + 2NH 3 + H 2 0 

Metoda este mai puţin indicată decît pentru fosfat aşa cum rezultă din 
date termogravimetrice. Pentru dozarea gravimetrică se mai pot utiliza 
Ag 3 As0 4 , Ag 2 TlAs0 4 (G. Spacu şi L. I) i m a—1941) etc. 

Dintre reacţiile colorimetrice, cea mai răspîndită este reacţia lui 
G. D e n i g e s (1920) de reducere a complexului arseno-molibdic cu 
clorură de staniu (II) în mediu clorhidric, la albastru de molibden, care 
după autori ar avea compoziţia (4Mo0 3 Mo0 2 ) 2 H 2 As0 4 -4H 2 0. 

Acidul piroarsenic H 4 As 2 0 7 sau As 2 0 5 -2H 2 0. Acidul piroarsenic nu este 
cunoscut în stare cristalină. Piroarsenaţii se obţin prin piroliza ortoar- 
senaţilor dimetalici : 

2M 2 HAs0 4 = M 4 As0 7 + H 2 0 

sau prin piroliza ortoarsenaţilor de tip : îTH 4 M"As0 4 unde M" este un 
metal divalent (C. Duva 1—1953) : 

40 —45°C 350°C 

2MgXH 4 AsQ 4 < > 2MgHAs0 4 + 2NH 3 - > Mg 2 As 2 0 7 + H 2 0 

Piroarsenaţii se mai obţin încălzind arsenaţi trimetalici cu anhidridă 
fosforică. în apă, ionii piroarsenici se transformă in ioni ortoarsenici. 

Acidul metaarsenic HAsO s sau As 2 0 5 -H 2 0. Acidul metaarsenic cris¬ 
talizat nu se cunoaşte. Monohidratul As 2 0 5 -H 2 0 a fost studiat mai sus. 
Metaarsenaţii se obţin prin piroliza ortoarsenaţilor monometalici sau 
încălzind ortoarsenaţii trimetalici cu anhidridă arsenică : 

MH 2 As 0 4 = MAsO, + H 2 0 

Ionii AsO-r se transformă în apă, în ioni H 2 AsOr (M a 1 a p r a d e—1929). 

Polimetaarsenaţi şi polimetaar se natofosfaţi. 
Bazîndu-se pe analogia cu fosfaţii E. Thilo şi I. Plaetschke 
(1949) au deshidratat arsenatul monosodic găsind polimetaarsenaţi : 

„ 50°C 90°C 135°C . ^ 230°C 

NaH 2 As0 4 • H 2 0-> XaH 2 As0 4 -> Na 2 H 2 As 2 0 7 -> Na 3 H 2 As 3 O 10 -» (NaAsOs)*- > 

615°C 

-^ topire 
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Poliarsenaţii .silit higroscopici. Ionii respectivi trec în ortoarsenaţi in 
prezenţa apei : 

As 8 07" + HjjO = 2(IIAs 0 4 ) 2 - 
AsO$~ + H 2 0 = H 2 AsOr 

Topind la U20T patru moli NaPO s cu un mol NaAs0 3 şi răcind la 470°C, 
E. T li i 1 o a obţinut cristale de poliarsenatofosfaţi [Na(As, P)0 3 ] x . Dia¬ 
gramele P. I> e b y e, densitatea, volumul molecular arată că au o structură 
asemănătoare sării 3laddrell. Topind un amestec de şase moli XaPO ;! şi un 
mol XaAsOg se obţine Xa 3 P 3 G 9 pe lingă [Na(As, P)0 3 ] x . E. T li i l o, 
G. Scliulz, 31. E. Wichmann (1953) au studiat deshidratarea 
compuşilor XaH 2 (P, As)0 4 , Xa 2 H(P, As)0 4 şi K 2 H(P, As)0 4 . 

In procesul de deshidratare s-au obţinut : Xa 2 H 2 (P,As) 2 0 7 . Na,(P, 
As) 2 0-, K 4 (P, As) 2 0 7 . 


C.OUHIX VŢ1ILK ARSEXULUI CU SULFUL 

Se cunoase trei compuşi de arsen : di sulf ura de diarsen As 2 S 2 există 
şi în natură ca realgar, trisulfura de diarsen As 2 S 3 există şi ea în natură 
ca orpiment şi pentasulfura de diarsen As 2 S 5 . Aceste sulfuri sînt mai sta¬ 
bile decit sulfurile fosforului care nu există în natură. Sulfurile arsenului 
nu sînt descompuse de apă si de acizii diluaţi, spre deosebire de cele ale 
fosforului. Pisulfura de diarsen As 2 S 2 şi trisulfura de diarsen As 2 S 3 apar 
in analiza termică a sistemului As—S (W. P. A. J o n k e r—1909). 
Unele din proprietăţile fizice ale sulfurilor de arsen sini date în tabelul 107. 


Tabelul 107. Proprietăţile fizice ulc sulfurilor de arsen 


Combinaţia 

Punctul «le fierbere ! 

°C 

Punctul de 1 
topire 

Starea de 
agresare 

Culoarea 

As 4 S 4 

320 

530 

Solid 

Roşu 

As 2 S 3 

300-325 

723 

Solid 

Galben 

As 2 S 5 

500 (dese.) 

1 - 

Solid 

Galben 


Sulfurile arsenului. Disitlfura de diarsen As 2 S 2 . Realgarul, rubinul 
de arsen sau arsenal roşu este unul din cele mai vechi minerale de arsen 
cunoscute. Se găseşte în regiuni vulcanice (Vezuviu, Etna, Japonia). 
La noi in ţară se găseşte la Capnic, Baia Sprie şi Săcărîmb. Se mai numeşte 
sticlă roşie (Rotglass). Se obţine prin topirea sulfului cu un exces de arsen 
sau anhidridă arsenoasă : 

2 As 2 0 3 -f- 7S — 2As 2 S 2 -f 3S0 2 
4 As + 4S = As 4 S 4 
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Se mai poate obţine subliniind pirita şi mispickelul sau diverse sulfuri 
sau plecînd de la arsen şi trisulfură de diarsen : 

4FcAsS + 4 FcS 2 = As 4 S 4 -■ 8Fc-S 

Produsele sînt impure şi se purifică sublimîndu-se în dioxid de carbon. 
Se mai formează şi pe baza reacţiei : 

2H 3 As 0 3 + SnCI 2 + 2HC1 + 2H 2 S = As 2 S 2 + SnCI 4 -f- 6H 2 0 

Disulfura de diarsen se mai formează prin topirea tiosulfatului de sodiu 
cu anhidridă arsenoasă sau arsenică sau reducerea trisulfurii sau pentasul- 
furii de diarsen cu clorură de staniu (II) : 

As 2 S 3 + SnCl 2 + 2IIC1 = As 2 S 2 -f SnCl 4 + H 2 S 
As 2 S 5 -f 3SnCl 2 + 6HCI = As 2 S 2 - 3SnCI 4 + 3H 2 S 

Ia naştere şi prin acţiunea rongalitei XaHS0 2 -2H 2 0 asupra unei soluţii 
acide calde de anhidridă arsenoasă : 

As 2 0 3 + 7H 2 S0 2 = As 2 S 2 — 5S0 2 + 7H 2 0 

Disulfura de diarsen cristalizează în sistemul monoelinic. Are densitatea 
3,54. Pulberea sticloasă este colorată în roşu oranj. Se topeşte la. circa 320'(' 
şi fierbe la 536°C. La 550°C masa moleculară corespunde formulei As„S 4 şi 
la 700°C formulei As 2 S 2 . Disocierea totală în arsen şi sulf ar avea loc 
la 1076°C (B. V. Britzke şi A. F. K a p u s t i n s k y—1932). 
I se atribuie structura alăturată cu doi atomi de arsen sub plan şi doi 
deasupra planului atomilor de sulf (C. S. L u şi J. D o n o li u e—1944) : 

S — As — S 
I ; 

As-- — As 

i ; i 

S - As - A 

Eisulfura de diarsen este redusă de hidrogen peste 300 C C : 

As 2 S 2 + 211, zz* 2As + 2H 2 S 

Este atacată de clor, brom şi iod. Arde ia aer cu o flacără albăstruie foi - 
mînd anhidridă arsenoasă şi trisulfură de diarsen : 

3As 2 S 2 + 3/20 2 = 2 As 2 S 3 -f As 2 0 3 

Reacţionează cu anhidrida arsenoasă formind dioxid de sulf : 


3As 2 S 2 4- 4As 2 0 3 = 14As -f 6S0 2 

Este oxidată la acid arsenic şi acid sulfuric de hipocloritul de calciu, cio- 
raţi, azotatul de potasiu, acidul azotic, apa regală. Cu acidul sulfuric 
ormează dioxid de sulf şi anhidridă arsenoasă. 
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A fost folosită în pictură. în pirotehnie se utilizează pentru produce¬ 
rea focurilor albe (foc indian : realgar 2 părţi, azotat de potasiu 24 părţi 
şi floare de sulf 7 părţi). Au loc reacţiile : 

2KN0 3 = 2KN0 2 + o 2 
As 4 S 4 + 70 2 = 2As 2 0 3 + 4S0 2 

Mai este utilizată în tăbăcărie ca depilator. 

Trisulfura de diarsen As 2 S 3 . Orpimentul (orpementul de la auripigment) 
sau arsenul galben (în opoziţie cu arsenul roşu sau realgarul şi cu arsenul 
alb sau anhidrida arsenoasă) a fost indicată de Plini u, Dioscoride 
şi G a 1 e n. Se găseşte în Boemia, România, Persia, Peru şi Franţa. 
La noi se găseşte la Moldova Nouă şi Şarul Dornei. 

Se prepară topind arsen şi sulf sau sublimînd pirită şi mispickel sau 
topind realgarul cu sulf. Se mai prepară prin acţiunea vaporilor de arsen 
sau disulfură de carbon asupra anhidridei arsenoase. Trisulfura de diarsen 
se mai poate prepara pe baza reacţiei : 

2AsC1 3 + 3H 2 S = As 2 S 3 + 6HC1 

în această reacţie arsenul se comportă ca un metal. Dacă introducerea 
hidrogenului sulfurat se face în soluţie neutră, trisulfura de diarsen nu 
precipită ci se formează o soluţie coloidală. în locul hidrogenului sulfurat 
se utilizează tiosulfaţi, arsenotiosulfat de potasiu şi politionaţi. Reacţia 
dintre anhidrida arsenoasă şi hidrogenul sulfurat : 

As 2 0 3 +^3H 2 S <—» As 2 S 3 + 3H 2 0 

Oare are loc în mediu clorhidric, nu este numai reversibilă dar în absenţa 
electroliţilor se poate produce trisulfură de diarsen coloidală. Arsenaţii 
trebuie reduşi cu dioxid de sulf, deoarece în caz contrar alături de As 2 S 3 
apare şi sulf : 


2As0 4 - + 6H+ + 5H 2 S = As 2 S 3 + 2S -f 8H 2 0 

Se poate obţine şi topind elementele în proporţii stoechiometrice. 

Trisulfura de diarsen este un compus solid, galben ca lămîia, a cărei 
pulbere la încălzire devine brună. S-au propus puncte de topire cuprinse 
între 300 şi 325°C. Punctul de fierbere este 723°C. Are densitatea 3,40. 
Cristalizează în sistemul monoclinic. Se disociază între 800°C şi 1100°C. 
Prin determinări crioscopice în sulf topit rezultă formula As 2 S 3 în soluţie 
diluată, polimerizarea crescînd cu diluţia. Este insolubilă în apă. în stare 
coloidală este mult mai solubilă. Are o puternică tendinţă de a forma soluţii 
coloidale. S-au admis diferite formealotrope. H. B. Weiser (1930) a 
arătat că culoarea depinde de metodele de preparare. în fază de vapori, 
orpimentul As 4 S 6 are structura anhidridei arsenoase P 4 O e (C. S. L u şi 
J. D o n o h u e—1944). 
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Trisulfura de diarsen se dizolvă în hidroxizi alcalini, amoniac, carbonat 
de amoniu, sulfuri ale metalelor alcaline şi polisulfură de amoniu : 

As 2 S 3 + 3K 2 S = 2K 3 AsS 3 

Acidul azotic şi apa regală dizolvă trisulfura de diarsen, oxidînd arseiml ia 
acid arsenic şi sulful la acid sulfuric : 

As 2 S 3 + 28HN0 3 = 2H 3 As 0 4 + 3H 2 S0 4 + 28NO a + 8H 2 0 
Trisulfura de diarsen este şi mai uşor solubilă în apă oxigenată amoniacală : 
As 2 Sj + 14H 2 0 2 + 12NH 4 OH = 2(NH 4 ) 3 As0 4 '+ 3(NH 4 ) 2 S0 4 + 20H 2 O 

Clorul o atacă formînd triclorurăde arsen şi sulf, bromul formînd tri- 
bromură de arsen şi S 2 Br 2 , iar iodul conform reacţiei: 

As 2 S 3 + 3I 2 = 2AsI 3 + 3S 

In aer se oxidează la trioxid de diarsen şi dioxidde sulf. Apa o atacă 
la cald : 


ASoS 3 -)- 3H 2 0 = As 2 0 3 “l - 3H 2 S 

în acid clorhidric concentrat, trisulfura de diarsen este atacată cu 
formare de triclorură de arsen şi hidrogen sulfurat. Apa de clor, de brom, 
bromul in prezenţa soluţiei de bromură de potasiu, hipobromitul de potasiu, 
o oxidează la acid arsenic şi dioxid de sulf. Cu diclorura de tionil la 150°C 
şi monoclorura de sulf au loc reacţiile; 

As 2 S 3 + 6S0C1 2 = 2AsC1 3 + 3S0 2 + 3S 2 C1, 

As 2 S 3 + 3S 2 C1 2 - 2AsC1 3 + 9S 
Cu tetrabromura de telur are loc reacţia: 

TeBr 4 + As 2 S 3 = TeSBr 2 + 2AsSBr 

Trisulfura de diarsen se dizolvă în soluţie de hidroxizi alcalini formînd arse- 
niţi şi tioarseniţi : 

As 2 S 3 + 6NaOH = Na 3 As0 3 + Na 3 AsS 3 + 3H 2 0 

Reacţia este mai complexă. La cald în autoclavă, sub presiune de oxigen, 
s-au observat reacţiile : 

110°C 

As 2 S 3 + 4NaOH + 5/20 2 = 2NaAs0 2 + Na 2 S 2 0 3 + S + 2H 2 0 
As 2 S 3 + lONaOH + 70 2 = 2Na 2 HaAs0 4 + 3Na 2 S0 4 + 4H 2 0 

Se dizolvă în soluţie de carbonaţi alcalini la fierbere. Răcind soluţiile se 
depune tioarsenit şi evaporîndu-le se obţine tioarsenat. 

Cu amoniacul gazos formează un compus de adiţie, cu cel lichid are loc 
reacţia probabilă : 

2As 2 S 3 + 7NH 3 = (NH 4 ) 2 [As 4 S 5 (NH 2 ) 4 ] + NH 4 HS 
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Evaporînd In vid la 100 — 120°C produsul reacţiei de mai sus se formează 
un compus oranj As 4 S 6 NH. Dacă se tratează acest compus cu sulfura de 
amoniu se formează tioarsenit de amoniu (I7H 4 ) 3 AsS 3 care trece în meta- 
tioarsenit (îiH 4 )AsS 2 . 

Trisulfura de diarsen se foloseşte la recunoaşterea şi dozarea arsenului. 
Se foloseşte în amestec cu ulei drept culoare cunoscută sub numele de gal¬ 
ben regal. Se mai foloseşte în tăbăcărie. Serveşte la conservarea lemnului 
in soluţii stabilizate de antioxidanţi (guanidină, naftalină etc.).Piind com¬ 
plet insolubilă în apă şi acizi şi nehidrolizînd nu este toxică. Cea din comerţ 
conţine As 2 0 3 şi este toxică. 

Pentasulfura de diarsen As 2 S 5 . Se formează pentasulfură de diarsen 
din soluţiile de trisulfoarsenaţi îfa 3 AsOS 3 , din acid arsenic şi tiosulfat, di¬ 
rect din sulf şi arsen prin topire, prin descompunerea sulfoarsenaţilor cu 
acizi şi prin acţiunea hidrogenului sulfurat uscat asupra anhidridei arse- 
nice. Se precipită din soluţie de acid arsenic, puternic clorhidrică (minimum 
25 % HC1) cu un curent rapid de hidrogen sulfurat la 70°C (E.W. Sunsen 
- 1 878) : 

2As0 4 ” + 6 H+ + 5H 2 S = ASjS s + 8H 2 0 

în soluţii slab acide şi la rece, hidrogenul sulfurat are un caracter reducă- 
tor şi reacţia are loc astfel: 

■SHb*- + GH-i- + 5H.S = As 3 S 3 + 2S + 8H 2 0 

Pentasulfura de diarsen este o pulbere galbenă. Ca şi trisulfura de diarsen 
se poate obţine cristalină, descompunînd un produs de adiţie cu piperazina 
şi hidrogenul sulfurat (C 4 H 10 N 3 ) 3 • As 3 S 5 • 3 H 2 S (L. D e b u c q u e t şi 
L. V e 11 u z — 1 932). La 500°C se descomune în sulf şi trisulfură de diarsen. 
Este practic insolubi' în apă. Pentasulfura de diarsen este redusă greu 
de hirdogen. Apa fierbinte o descompune cu formare de anhidridă arsenoasă 
şi sulf. Hidroxizii metalelor alcaline şi de calciu o dizolvă. Hidroxidul do 
amoniu concentrat reacţionează astfel: 

As 2 S J+[ 6 N H iOH = (NH 4 ) 3 AsS 4 ţ-t[(NH 4 ) E As0 3 S + 3H 3 0 

Se dizolvă în soluţii de hidroxizi alcalini, carbont de amoniu, sulfuri alca¬ 
line, sulfura de amoniu formînd sulfosăruri: 

f As 3 S s + 3S ! - = 2AsS 4 - 

Pentasulfura de diarsen se maijdizolvă în acid azotic cu formare de acid 
arsenic şi acid sulfuric : 

As»S 3 + 16HN0 3 = 2H 3 As0 4 + 3H 3 S0 4 + 4N0 2 + 12NO 

Tioarscuiţi şi tioarsena(i. Prin substituirea oxigenului din arseniţi şi 
arsenaţi cu sulf se obţin sulfosăruri numite sulfo sau tioarseniţi, sulfo sau tio- 
arsenaţi. Aceştia pot fi priviţi ca produşi de adiţie între sulfurile arsenului 
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si sulfurile metalice. Se cunosc orto, pito, meta şi politioarseniţi 
sau arsenaţi. După nomenclatura sistematică ortotioarsenatul de sodiu 
se citeşte tiono ( = S) tritio (— SH) arsenat trisodic. 

Acizii de compoziţie intermediară intre oxiacizi şi tioacizi se cunosc 
în soluţie (B. J. Mac Cay — 190 2): 

IIjAsO, + H 2 S = HjAsOjS + H a O 
HjAsOjS + H,S = HjAsO.S. + H.O 
H,As0 2 S. + H,S = HjAsOS 3 + H,0 

Sărurile respective se obţin prin reacţia dintre pentasulfură de diarsen şi 
soluţiile de hidroxizi alcalini, care după prima etapă evoluează diferit în 
mediu alcalin şi respectiv slab alcalin : 


ASjSj + 3M.0 = (>IS)jAs 



(MS) 3 AsS + SAs(OM) 3 
7* tionotritioarsenat tionoarsenat 

(MS) 3 AsO + SAs(OM) 3 + SM 2 + OM 2 
tritioarsenat tionoarsenat 


La aceste reacţii se adaugă reacţia secundară : 


3M,S + As 2 S 5 = 2M 3 AsS 4 

La aceste metode de preparare se pot adăuga reacţiile de preparare a trio- 
ximonotioarsenaţilor : 

KH 2 As 0 4 + H 2 S = KH, As0 3 S + H 2 0 
Na 3 As0 3 + 2CuS = Na 3 AsS0 3 + Cu 2 S 


Formal, atît sulfoarseniţii cit şi sulfoarsenaţii pot fi consideraţi că iau naş¬ 
tere prin înlocuirea atomilor de oxigen din anionii AsOl - şi AsOf - cu 
atomi de sulf. Existenţa acizilor se admite din existenţa sărurilor. Prin 
evaporarea soluţiei, acizii respectivi se descompun cu formare de anhidri- 
dosulfură : 


2H 3 AsS 3 = ASj^ + 3H.S 
2H 3 AsS, = As.S s + 3HjS 

Tiosărurile se găsesc în natură. 

Tioarsenifii. Aceste săruri se obţin saturînd soluţiile hidroxizilor alca¬ 
lini cu sulfură de arsen (III) : 

ASjS 3 + 6HO- = AsOj" + AsSg“ + 3H.0 

Se mai pot obţine prin acţiunea trisulfurii de diarsen asupra earbonaţilor 
metalelor alcaline pe cale umedă sau uscată : 

As 3 S 3 + 3COg - = AsSg - + AsOj" + 3CO., 


55 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Eeacţia este complexa. Trisulfura de diarsen se dizolvă în soluţii dejsulfuri 
alcaline : 


As 2 S 3 + 3S 2 - =.2AsSj“ 

Tioarseniţii se mai obţin prin acţiunea hidrogenului arsenat asupra tri - 
sulfurii dipotasice K 2 S 3 intre 300 şi 350°C, prin topire în absenţa aerului a 
tioarsenaţilor, din amidură de sodiu şi trisulfură de diarsen sau din anhi¬ 
dridă arsenoasă şi sulfocianură de potasiu. 

Tioarseniţii sint coloraţi in galben, roşu etc. Au gust amar. Cei ai meta¬ 
lelor alcaline sint stabili termic. Ceilalţi se descompun în trisulfură de diar¬ 
sen. Tioarseniţii metalelor alcaline şi alcalino-pămintoase sint solubili în 
apă şi se descompun in prezenţa acizilor: 

2Na 3 AsS 3 + 6HC1 = As 2 S 3 + 6NaCl + 3H 2 S 

Tioarsenaţii. Aceste săruri se obţin saturînd o soluţie de hidrogen sul¬ 
furat sau de sulf ură acidă a unui metal alcalin cu pentasulfură de diarsen, 
fierbînd o soluţie de carbonat alcalin cu trisulfură de diarsen, tratînd penta- 
sulfura de diarsen cu soluţii de sulfuri alcaline sau prin dublă descompu¬ 
nere între soluţii de tioarsenaţii alcalini şi sărurile metalelor grele (Cu,Hg, 
Ag, Zn): 

As 2 S 3 + 6HS- -f 2S = 2AsS*“ + 3H,S 
As 2 S 5 -f 3Na 2 S = 2Na 3 AsS 4 

Tratînd pentasulfura de diarsen sau trisulfura de diarsen cu amoniac, cu 
soluţii de hidroxizi alcalini sau alcalino-pămîntoşi, cu soluţii de carbonaţi 
alcalini în prezenţa sau absenţa sulfului se obţin tioarsenaţi şi oxitioarse- 
naţi: 

As 2 S 6 f Ci OH- = 3H 2 0-i-AsS 4 ~ + AsSOj" 

As 2 S s + 3CO*" = 3CO* + A.ST + AsSOj - 

Tioarsenaţii sint în general galbeni. Cei ai metalelor grele sînt insolubili 
în apă. Prin calcinare la aer se transformă în anhidridă arsenoasă, trisul¬ 
fură de diarsen volatilă şi sulfat nevolatil. Calcinaţi în absenţa aerului, 
ortoarsenaţii (K, Na, Li, Ba) nu se descompun, meta şi piro trec în tioase- 
naţi pierzînd sulf şi apoi se formează sulfuri bazice pierzînd arsen. 
Acizii descompun tioarsenaţii precipitînd pentasulfura : 

2Na 3 AsS 4 + 6HC1 = As 2 S 5 + 6NaCl + 3H 2 S 

S-au preparat esteri ai acidului tioarsenos şi tioarsenic (B. Kleme.jj.t- 
1935). . 

Alte combinaţii ale arsenului. Se cunosc astăzi patru selenuri de arsen 
AsoSe, As 2 Se 2 , As 2 Se 3 şi As 2 Se 5 . Primele două se prepară prin topirea elemen¬ 
telor în proporţii stoechiometrice. 
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Triselenura de diarsen se prepară barbotind un curent de hidrogen 
selenat într-o soluţie elorhidrică de acid arsenos. Triselenura de diarsen 
se topeşte la 260°C. Acidul azotic o oxidează la anhidridă arsenoasă şi anhi¬ 
dridă selenoasă. Se dizolvă in hidroxizi. 

Pentaselenura de diarsen As 2 Se 5 se obţine topind elementele în vas 
închis la 400°C, ca o masă sticloasă neagră, insolubilă în toţi dizolvanţii. 
Se mai obţine în reacţia : 

2Na 3 AsSe, + 6HCI = As 2 Se 5 + 3H 2 Se + 6NaCl 
Trecînd un curent de hidrogen selenat printr-o soluţie elorhidrică de acid 
arsenic se obţine pentaselenura de diarsen. Este un precipitat roşu brun, 
care la 800°C trece în As 2 Se 3 , la 900°C' în As 2 Se 2 şi la 1 100° în As 2 Se dega- 
jînd selen. 

Se cunosc şi combinaţii cu telurul. Tritelurura de diarsen se obţine 
barbotind hidrogen telurat printr-o soluţie elorhidrică de triclorură de 
arsen. 

Arsenul formează combinaţii cu azotul: azotura de arsen is As, trii- 
midura de diarsen As 2 (îlH) 3 şi triamidura de arsen As(NH 2 ) 3 . 

Triamidura de arsen se obţine tratînd triclorură, tribromura sau triio- 
dura de arsen cu amoniac uscat la —30 sau — 40°C. După spălare cu amo¬ 
niac lichid rămîne o masă albă cenuşie amorfă şi stabilă sub 0°C în absenţa 
aerului. Peste 0°C trece în imidură şi peste 250°C aceasta trece în azotură : 
2As(NH 2 ) 3 = As 2 (NH), + 3NH, 

As 2 (NH)j = 2XAs + N'Hj 

Pentru cele trei combinaţii se pot scrie structurile : As = N, As = (Î»H) 3 = 
H 
I 

= As sau HN = As — X — As = NH. Dintre combinaţiile arsenului eu 
carbonul se citează carbura C e As.,, tricianura As(CN) 3 , triizocianatul 
As (OîfC) 3 , t.ricianatul As(CNO) 3 şi tritiocianatul de arsen As(CKS) 3 . 
Carbura şi cianura se obţin pe baza reacţiilor : 


2AsC1 3 + 3(IMg-C s C-Mgl) - AsX, + 3MgF. + 3J!gCl s 
2As + 3ICN = As (CN')j + Ast, 

COMBINAŢIILF. ORGANICE ALE ARSEMILl’I 

Studiul combinaţiilor organoarsenice a fost început de C. L. Cadet 
de Gassicourt acum două sute de ani. P. E h r 1 i c h (1905) a 
preparat salvarsanul, un medicament antisifilitic. După lucrările lui E. Bun- 
s e n, A. M i c h a e 1 i s, A. G a u t i e r ( 1899) s-a dezvoltat mult chi¬ 
mia compuşilor organoarsenici. Se cunosc astăzi: arsine alifatice şi aroma¬ 
tice, halogeno-arsine, săruri de arsoniu, diarsine alifatice, compuşi arseno- 
ici, derivaţi de la acidul arsenic, arsinic şi arsonic. 



8G8 


GRUPA A V-a PRINCIPALA 


Arsine alifatice. Există arsine primare R-AsH 2 , secundare R 2 AsH şi 
terţiare R 3 As. Arsinele primare au fost descoperite de A. W. Palmer 
şi W. M. Delm (1901). Se prepară plecînd de la sarea de sodiu a acidu¬ 
lui alchilarsonic, care se reduce cu amalgam de zinc în prezenţa alcoolului 
saturat cu acid clorhidric : 


RAs0 3 Na 2 + 2HC1 + 3H 2 = RAsH, + 3H,0 + 2XaCl 

Aceste arsine sînt oxidate în aer la oxizi RAs = O, iar de acidul azotic la 
acid alchilarsonic RAs0 3 H 2 . Cu halogenii trec în compuşi dihalogenaţi 
RAsX 2 . Cu iodurile organice trec în săruri de tetraalchil-arsoniu : 

CH 3 AsH 2 + 3RI = [CH 3 R 3 As]I + 2HI 

Metilarsina este un gaz, etilarsina un lichid. Arsinele alifatice sînt volatile, 
toxice şi reducătoare. 

Arsinele secundare se obţin prin acţiunea halogenurilor alchilice 
asupra arsinelor primare în soluţie alcalină alcoolică : 

RAsH 2 + 2R'I = RR'AsI + HI + R'H 
2RR'AsI + Zn + 2HI = Znl 2 + 2RR'AsH 
Cu hidracizii se substitue hidrogenul: 

R 2 AsH+ HX = R 2 AsH.HX = R 2 AsX + H 2 
Cu iodul în soluţie apoasă se formează acid arsinic : 

R 2 AsH + 2I 2 + 211,0 = R 2 As0 2 H + 4HI 

Arsinele terţiare sînt mai stabile decît celelalte. Se prepară din triclorură 
de arsen cu un compus organo-magnezian : 

3RM gX + AsC1 3 = R 3 As + 3MgXCl 

Se mai prepară şi prin reacţii cu compuşi organici cu zinc sau cu clorură 
de alchil în prezenţa sodiului : 

2AsC 1 3 + 3ZnR 2 = 2AsR 3 + 3ZnCl, 

3RC1 + AsC1 3 + 6Na = 6NaCl + AsR 3 

Arsinele terţiare se oxidează cu oxigenul din aer la oxizi R 3 As = O şi cu 
halogenii dau produşi R 3 AsX 2 , iar cu sulful formează sulfuri. în aceste 
reacţii este vorba de blocarea dubletului neparticipant al arsenului. Tri- 
clorura dc arsen se adiţionează la acetilenă în prezenţa triclorurii de aluminiu 
formînd dicloro - [3 - clorovinilarsina Cl 2 As(CH = CHC1) un gaz vezi- 
cant numit Lewizită, utilizat în primul război mondial. Compusul următor 
ClAs (CU = CHC1) 2 este şi el vezicant, iar ultimul As(CH = CHC1) 3 pro¬ 
voacă strănut. 

Arsine aromatice. Aceste arsine sînt mai stabile, mai puţin toxice, 
mai puţin reactive decît cele alifatice. 
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Arsinele aromatice terţiare se obţin prin calcinarea oxizilor, sulfurilor 
sau a halogenurilor arsinelor aromatice primare sau secundare : 

3C 6 H 5 As = O = As 2 0 3 + As(C 6 H 5 ) 3 
3C 6 H 6 As = S — As 2 S 3 + As(C 6 H 5 ) 3 

Se obţin arsine terţiare aromatice prin reacţii cu compuşi organo-magne- 
zieni sau cu compuşi organo-zincici: 

6ArMgBr + As 2 0 3 = 2AsAr 3 -f 3(MgBr 2 .MgO) 

ArAsCl 2 + R 2 Zn = ZnCl 2 + ArAsR 2 

Arsinele monoarilice se oxidează la aer şi se combină cu sulful formînd 
oxizi Ai* — As = O şi sulfuri Ar — As = S. Monoarilarsinele formează cu 
iodul diiododiarilarsine sau cu un compus organo-magnezian formează un 
compus tetrasubstituit: 

2Ar—A sH 2 + 3I 2 = Ar IAs-AsArI + 4HI 
2Ar—A sH 2 + 2ArMgI + 3I 2 = Ar 2 As-AsAr 2 + 2MgI 2 + 4HI 
Cu dihalogenurile de triarilarsine se formează compuşi arsenoici: 

2ArAsH 2 2Ar 3 AsX 2 = 2Ar 3 As + Ar—As = As—Ar + 4HX 

Arsinele diarilice se oxidează la aer în acid diarilarsinic, iar în prezenţa 
iodului se obţin diarsine tetrasubstituite : 

Ar 2 AsH -*• Ar 2 AsOH -* Ar 2 AsOOH 
2Ar 2 AsH + I 2 = 2HI + Ar 2 As—AsAr 2 

Se cunosc oxizi Ar 3 AsO, sulfuri Ar 3 AsS şi halogenuri de triarilarsine Ar 3 AsX 2 . 

Sărurile şi liidroxizii de arsoniu. Se obţin săruri de arsoniu în tub închis 
din iodură alchilică şi o arsină terţiară, în locul căreia se poate utiliza o 
diarsină, sau chiar din arsen sau arsenură de zinc şi o iodură alchilică : 

R 3 As + R'I = [R 3 R'As]I 
R 2 As —AsR 2 + 2R'I = [R 2 R' 2 As]I + R 2 AsI 
4RI + 2As = R 4 AsI + AsI 3 

Hidroxizii se obţin prin acţiunea oxidului umed de argint asupra sărurilor : 
2[R 4 As]I + Ag 2 0 + H 2 0 = 2 Agi + 2[R 4 As]OH 

Sărurile de arsoniu sînt cristaline şi colorate cu tenta anionului. Ele fi¬ 
xează iodul şi formează săruri duble cu iodurile metalelor (Hgl 2 , Pbl 2 , Cdl 2 ) 
sau cu unele cloruri care sînt adevărate combinaţii complexe : [(C 6 H 5 ) 4 As] 2 
(MC1 4 ) sau [(C 6 H 5 ) 4 As] 2 (SnCl 6 ). 

Halogeno — arsine. Aceste combinaţii sînt produşi de substituţie a hidro¬ 
genului din hidrogenul arsenat cu radicali organici şi halogeni sau de adiţie 
a halogenilor la diferite arsine. în locul halogenilor se pot lua în conside- 
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rare radicalii cian, sulfocian şi hidroxidul. Derivaţii arsinelor primare se 
obţin din acid diaril-arsinic R 2 AsOOH cu un clorurant (PC1 5 ) sau cu acid 
clorhidric : 


R 2 AsOOH + 3HCI = 2H,0 + R.AsCl, —> RC1 + RAsCI., 

Arsinele primare reacţionează cu halogenii ca şi cele secundare, conducind 
la derivaţi disubstituiţi: 

RAsH a + 2X. = RAsX 2 + 2HX 
R 2 AsX -}- X, = RX -j- RAsXj 

Asupra triclorurii de arsen se poate acţiona cu derivaţi organo-mercurici, 
organo-magnezieni sau cu arsine terţiare : 

AsC 1 3 + HgR 2 = RHgCl + RAsCI. 

AsC 1 3 + CIMgR = RAsCI., + MgCl. 

(C 3 H i ) 3 As + 2 AsC 1 3 = 3CgH 5 - AsCl, 

Dihalogeno-arsinele reacţionează cu apa formind arsone şi cu hidrogenul 
sulfurat formind tioarsone : 

RAsXj + H,0 2HX + R - As = O 
RAsCIj 4- HaS = RAs = S + 2HC1 

Dihalogenoarsinele alifatice sint lichide, cele aromatice sînt solide. Deriva¬ 
ţii arsinelor secundare se obţin din acid dimetilarsinic şi pentaclorură de 
fosfor, din triclorură de arsen şi derivaţi organo-metalici sau arsine ter¬ 
ţiare : 


(CHj) 2 AsOOH 4 - 2PCIj = 2POCI 3 4- HCI 4 - (CH 3 ) 2 AsCl 3 —* Cl,4-(CH 3 ),AsCl 
AsCIj 4 - Pb(C«H 5 ), = (C 4 H 5 ) 2 PbCl 2 4- (C 4 H 5 ),AsCI 

Halogeno-arsinele secundare alifatice sint lichide cu miros iritant, care 
provoacă strănut, atacă mucoasele şi pielea. Cele aromatice păstrează aceste 
proprietăţi, însă sînt solide. 

în primul război mondial s-au utilizat ca toxici triclorură de arsen, 
diclorometilarsina, dicloroetilarsina, clorodifenilarsina şi lewizita indicată 
mai sus. 

Combinaţii diarsenice. Aceste combinaţii conţin grupa = As — As = 
sau — As = As — şi sînt asemănătoare hidrazinelor şi compuşilor azoici. 
Acest tip de compuşi sînt conţinuţi în lichidul fumegător al lui C. L. C a d e t 
de Gassicourt (1760) obţinut din anhidridă arsenoasă şi acetat de 
sodiu, din care R. Bunsen (1837 — 1843) a izolat cacodilul (kakodil — 
= urît mirositor). Diarsinele alifatice se obţin încălzind halogenoarsine 
secundare cu zinc : 


2R„AsCl 4- Za = ZnCl 2 4* R«As — AsRj 
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Legătura As—As este foarte slabă. Astfel, tetrametildiarsina cu oxigenul 
trece in oxidul de dicaeodil (CH 3 ) 2 As—O—As(CH 3 ) 2 şi apoi în peroxid 
(CH 3 ) 2 As0 2 As(CH 3 ) 2 , care cu apa formează acid cacodilic (CH 3 ) 2 AsOOH. 
Oxidul de dicaeodil tratat cu acizi formează clorură de cacodil (CH 3 ) 2 AsCl 
care poate fi uşor transformată in cianură de cacodil (CH 3 ) 2 AsCls sulfură 
de dicaeodil [(CH 3 ) 2 As] 2 S. Toate aceste combinaţii derivă de la radicalul 
cacodil (CH 3 ) 2 As~, care prin polimerizare formează dicacodilul (CH 3 ) 2 
As—A s(CH 3 ) 2 . 

Se cunosc diarsine aromatice Ar 2 As—AsAr 2 . 

Dintre compuşii arsenoici, A. JI i c h a e 1 i s şi A. S c h u 11 e 
(1882) au preparat compusul C 6 Hj—As = As—C 6 H 5 reducînd acidul fenilar- 
sonic C 6 H 5 As 0 3 H 2 sau fenilarsona (0 6 H 5 )AsO 2 cu acid hipofosforos sau acid 
iodhidrie in soluţie alcoolică sau cu alţi reducători. P. EhrlichşiHata 
(1910) au preparat derivaţi de la acest compus numiţi salvarsan (NH 2 ) 
(HO)C' 6 H 3 —As =As—C' e H 3 (î«H 2 )(HO) şi neosalvarsan (NH 2 )(HO)C 6 H 3 — 
—As = As—C 6 H 3 (OH)(îiH—CH 2 S0 2 Sa), utilizaţi ca antisifilitici. Aceşti 
compuşi antisifilitici mai dau rezultate bune în combaterea paludismului, 
a scarlatinei. 

Anin-oxizi, hiăroxizi şi sulfuri R 3 As=0, R 3 As(OH) 2 , RjAs =S.Aceşti 
compuşi derivă de la arsinele terţiare şi se obţin pe căi directe sau indirecte. 
In acest fel se blochează dubletul 4s 2 al arsenului : 

R 3 As + 1/2 Oj = R 3 As-> O R 3 As + S = R 3 As —> S 

Arsinele secundare oxidate formează, într-un prim stadiu, hidroxidul 
E 2 As OH care nu a putut fi izolat. Ulterior se formează un oxid : 

R 2 As(OH) -f R' 2 As(OH) = RjAs - O - AsR' 2 + H 2 0 

Majoritatea lichidului fumegător al lui C. L. Cadet îl constituie oxidul de 
cacodil : 


O = As - O — As =» O -f- 4H 3 C - C0 2 K = 2K 2 C0 3 -f (CH 3 ) 2 As - O- As (CH 3 ) 2 +2C0 2 

Cu hidrogenul sulfurat oxizii de cacodil formează sulfura L. M i c h a* 
e 1 i s — 1902) : 

(CfiHj^jAs — O- As (C 6 H 5 ) 2 + H 2 s = H 2 0 + ((^H^gAs - S - As (C 6 H 6 ) 2 

Unele sulfuri adiţionează încă un atom de sulf, la cei doi atomi de arsen, 
formind trisulfuri. 

Acizii arsenoşi BAs(OH) 2 sînt instabili. Mai stabile sînt sărurile res¬ 
pective : 

RAs = O + 2MOH = H 2 0 + R - As (OM) 2 
2RONa -f Cl 2 As - R' = 2NaCl + R'As(OR) 2 
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Arsenonele E—As =0 se obţin prin oxidarea lentă a arsinelor primare 
sau prin reducerea acizilor arsonici: 

RAsHj, + 0 2 = RAs = O + H 2 0 

RAsO(OH ) 2 + S0 2 = S0 2 (0H ) 2 + R - As = o 

Tioarsenonele E—As = S se obţin desulfhidrînd acizii tioarsenoşi 
E— As(SÎT) 2 sau tioarsonici sau prin alte metode : 


RAsX 2 + H,S = 2HX + R - As = S 


R - As = O + H 2 S = H,0 = R — As = S 

Acizii arsinici B 2 AsOOH sau acidul cacodilic se obţine prin reacţia : 

(CH 3 ) 2 As — O — As (CH 3 ). + 2HgO + H 2 0 + 2Hg + 2(CH 8 ) 2 AsO(OH) 

Sărurile acestui acid se numesc cacodilaţi (Na, Ca, Za, Cd, Fe, Mn,Hg, Bi 
Acizii arsonici E—As0 3 H 2 se obţin din sarea de argint EAsO a Ag 2 
cu acid clorhidric. Se cunosc compuşi alchilici şi arilici: 


As(ONa) s + CH 3 X = CH 3 - As0 8 Na 2 + NaX 


Acizii arsonici sînt mai slabi decît cei fosfonici. Acizii arsonici sînt solubili 
în apă, pe cînd cei antimonici sînt insolubili, ceea ce reflectă probabil o 
polimerizare. Se cunosc şi o serie de compuşi, de tipurile date mai sus, 
în care sulful înlocuieşte oxigenul. 


COMBINAŢIILE HETEROCICLICE ALE ARSENULUI 

Combinaţiile beterociclice ale arsenului sînt mult mai puţin studiate 
decît cele ale fosforului şi azotului. Se cunosc şi aici cîteva homocicluri 
şi heterocicluri. 

Homocicluri cu arsen. Arsenometanul. Eeducînd acidul metilarsinic 
cu acid hipofosforos, V. Auger (1904) a obţinut compusul (CH 3 As) 5 
pentru care W. Steinkopf, S. Schmidt şi P. Si mic (1926) 
au determinat masa moleculară şi au propus o structură ciclică : 


H S C—As—As — CH 3 
I I 

H 3 C—As As—CH 3 

\/ 


Ăs 

I 

CH S 
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Această structură a fost confirmată electronografic şi rdntgenografic. 
Prin polimerizarea pentamerului s-au obţinut polimeri liniari: 

... —As—As—As—As—.. 

I I I I 
CH 3 ch 3 ch 3 ch 3 

A. Michaelis şi A. Schulte (1913) au obţinut arsenobenzen pen¬ 
tru care au propus formula H 5 C 6 —As = As—C 6 H 5 . Determinări de masă 
moleculară şi studii rontgenografice arată că este un compus ciclic. Sal- 
varsanul, despre care s-a discutat mai sus, este tot un compus ciclic 
hexaarsenic : 


g 6 h 5 

I 

As 

/\ 

H 6 C e —As As - C 0 H 5 
I I 

H 5 C,-As As—C 6 H 6 
\/ 

As 

I 

c 6 h, 

Hetcrocicluri cu arsen. Ipatiev, G. BazuvaevşiW-Strow- 
s k y (1929) prin amonoliza diclorofenilarsinei C c H 5 AsCl 2 şi dicloromc- 
tilarsinei CH 3 AsC 1 2 au obţinut compuşii cristalini C 6 H 5 As!NH şi CII 3 AsNH, 
care din determinarea masei moleculare rezultă că sînt polimeri: 

h 6 c 6 - As - xh - As - c 6 i i 5 
i I 

NH NH 

I I 

H 5 C 6 - As - NH - As - C # H 6 

ch 3 ch 3 ch 3 

I I I 

As-NH-As-NH-As 
I I 

NH NH 

I I 

As-NH-As-NH-As 
I ! I 

ch 3 ch 3 ch 3 

P. F. B 1 i c k e şi F. D. S m i t b (1929) au preparat arsinooxizi E—As =0 
prin hidro liza R—AsC 1 2 şi au arătat că compuşii respectivi sînt tetrameri. 
Este vorba aici de un ciclu alternant As—O. Cicluri alternante As—O 
sînt conţinute în anhidrida arsenoasă As 4 0 6 , cu structură analogă structurii 
urotropinei, aşa cum rezultă din cercetări electronografice (G. C. H am- 
p s o n şi A. J. Stosick — 1938). O structură asemănătoare are sulfura 
arsenoasă As 4 S 6 . 
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Analog oxizilor se pot prepara arsin-sulfuri. Acestea au fost preparate 
de A. Schulte (1882), F. F. B 1 i c k e şi F. O. 3 m i t h (1930), 
L. AnschiitzşiH. Wirth (1957), prin metode ca cele reprezentate 
de reacţiile : 

CgHgAsClţ + H 2 S =* CgH 5 - AsS + 2HC1 
3G 6 H 8 AsH 2 + 2S0C1 2 = 2C 8 H 5 AsS + C,H 5 AsO + 4HC1 + H t O 

Pentru aceste arsin-sulfuri s-au găsit grade diferite de polimerizare (A. E. 
Kretov şi A. Ia. Berlin — 1931) şi foarte probabil este vorba de 
compuşi ciclici alternanţi As—S. De asemenea s-a obţinut în reacţia dintre 
anhidrida arsenoasă As 4 0 6 şi anhidrida acetică combinaţia O = As— CH 2 - 
—As = O, care s-a considerat un dimer conţinind un ciclu alternant 
As—O tetraatomic. Pare mai plauzibilă o structură analogă structurii 
urotropinei : 


O' 

I 

As 


J 


C. H u g o t (1904) a obţinut un compus As 2 ( NT3)., care conţine probabil 
cicluri condensate de tipul alăturat : 

NH MH 

\ /\ / 

'As As As 

NH NH NH 

I I I 

.As As As x 

' \/ \/’ \ 

NH NH 

Se cunoaşte un număr mare de combinaţii keterociclice in care arsenul 
înlocuieşte un atom de carbon. Astfel B. E. T u r n e r şi F.ff. Bu ry 
(1924) au închis un ciclu de la clorura de metil-n-propil-y-fenilarsină, 
în prezenţa clorurii de aluminiu : 
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E. Roberts şi E. E. T u r n e r (1926) au ciclizat diclorura fenotio- 
ieniîarsinicâ la o arsiuă intranueleară sulfurată : 

/\A/\ 

C 6 H 6 — S- C.H.- AsC1 2 =HC1+ I Q | | Q I 

Wă/ 

Se cunosc şi tricicluri azotate CjHjAsKCjH,. Se cunoaşte un număr de 
compuşi diarsenoici ciclici. 

Medicamente cu a r s en. Eealgarul As,S 4 şi auripigmentul 
As 2 S 3 au fost recomandate pentru tratarea rănilor şi a leprei, încă din anti¬ 
chitate, fiind citate în lucrările lui Hippocrate (460—377 i.e.n.) 
şi ale lui G a 1 e n (130—190). Arsenicul As 2 0 3 era una din otrăvurile cele 
mai puternice. 

Apariţia sifilisului în Europa (sec. XV) a dus la utilizarea compuşilor 
cu arsen. Cercetările lui P. E h r 1 i c h au dus la prepararea salvarsanului. 
Prepararea cacodilatului de potasiu (1760) a arătat că substanţele organice 
cu arsen sint mai puţin toxice decît cele anorganice, ceea ce le permite uti¬ 
lizarea în tratarea bolilor omului. Prin distilarea uscată a acetatului de 
potasiu cu trioxid de diarsen C. L. Cadet (1760) a obţinut o licoare în 
care B.Bunsen (1840) a arărat că se găseşte oxid de cacodil şi puţin 
cacodil inflamabil (CH 3 ) 2 As—As(CH 3 ) 2 şi urît mirositor. 

Prin oxidarea oxidului de cacodil cu oxid de mercur sau apă oxige¬ 
nată se obţine acidul dimetil-arsinic sau acidul cacodilic : 

(CH 3 )jAs - O - As(CH 3 ) 2 + 2HgO + HjO = 2(CH 3 ) 2 AsOOH + 2Hg 
Arsenalul este sarea de sodiu a acidului metil-arsonic obţinut în reacţia 
ASjOj + (CH 3 ) 2 SO, + 2NaOH - 2(CH 3 )AsO(ONa) 2 + H 2 0 + S0 3 
Arsenalul ca şi eacodilatul de sodiu se utilizează ca tonic şi antianemiant. 

Mai mare importanţă au compuşii aromatici cu arsen. Ei se utilizează 
in tratarea sifilisului. Sifilisul se trata prin fricţiuni cu unguente cu mer¬ 
cur ţlacob Carpensis — 1500) pină când s-a descoperit salvarsamrl. 

Medicamentele cu arsen derivă de la acidul fenilarsonic Ar—AsO(OH) 2 , 
arsenobenzen Ar—As =As—Ar şi fenilarsinoxidul Ar—As =0. 

Derivaţi fenil-arsonici se obţin prin mai multe metode dintre care 
se citează : 


C,H 5 - NH 3 + AsO(OH) 3 = HjN - C t H,-AsO(OH), + H 2 0 
C t H s - OH + AsO(OH)j = HO - C,H, - AsO(OH), + H 2 0 

Dintre aceste medicamente se pot cita atoxilul (sarea de sodiu a acidului 
arsanilic), carbarzona (acid 4—carbamino—fenil—arsonic) etc. 
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Descoperirea acţiunii antiluetice a salvarsanului (P. E k r 1 i c h 
— 1910), diamino—3—3', dihidroxi—4—4'—azobenzen, a însemnat înce¬ 
putul ckimioterapiei moderne. Acesta se poate prepara prin reducerea aci¬ 
dului 3—nitro—4—liidroxi—fenil—arsonic cu ditionit de sodiu în prezenţa 
clorurii de magneziu la 40 —60°C (P. EhrlichşiA. Berthei m—1912) 
cu amalgam de sodiu sau acid liipofosforos : 


[H] 

(IIO) (NO,)C 6 H 3 -AsO(OH) 2 --> HO- 

[HC1] 



NH, 



I 

nh 2 


Clorhidratul este o pulbere gălbuie. După ultimele cercetări se admite 
că salvarsanul are o structură macromoleculară (M. Ya. K r a f t şi 
E. B. Agraehe va —1955). Există o serie de alţi salvarsani în care 
liidrogenii grupelor HO-şi H 2 X- sînt substituiţi. 

Derivaţii fenil-arsin-oxidului se obţinreducînd acidul3-amino-4-kidro- 
xi-fenil-arsonic cu dioxid de sul! în prezenta iodurii de potasiu sau în mediu 
de acid clorliidric. în acest ultim caz, clorarsenul se tratează cu amoniac, 
în ambele cazuri se obţine mafarsen : 


< H °) ^N’o 2 )C,H 3 



HO(NH 2 )C 6 H 3 -AsO(OH 
HO(NHj)C 8 H 3 


H0(NH 2 )C 6 H 3 -As = 0 
mafarsen 


Mafarsenul tinde să înlocuiască salvarsanul. S-a ajuns la concluzia că numai 
combinaţiile arsenului trivalent au acţiune germicidă, cele ale As(V) acţi¬ 
onează datorită faptului că organismul le reduce la combinaţii trivalente. 
Prezintă proprietăţi terapeutice şi atoxilul care este sarea de sodiu a corn. 
pusului H 2 !Sr—C 6 H 4 —As(OH)„. 


AM’LYIOMUL 

Simbol: Sb ; Z = 51, Masa atomică : 121,75 

Trisulfura de diantimoniu Sb 2 S 3 a fost cunoscută din antichitate şi 
folosită ca fard negru şi medicament. (Jn vas de antimoniu topit s-a găsit 
la Tello în Caldeea( ~4000 î. e. n.). Egiptenii îl cunoşteau cu circa 2500 — 
2200 ani î. e. n. El intra în compoziţia aliajelor cu care fabricau oglinzile. 
Chinezii, japonezii şi coreenii îl cunoşteau din timpuri foarte îndepărtate. 
Romanii îl preparau din sulfură fără a-1 întrebuinţa. 

Romanii numeau sulfura de antimoniu (III) stibium. De aici provine 
numele modern al stibiului. Grecii numeau sulfura de antimoniu stibi 
sau stimbi. Arabii îl foloseau în timpul cruciadelor.ÎI i c o 1 a s L e m e r y 
(1700) a publicat un tratat despre antimoniu. Humele pare a veni de la 
cuvîntul arab Athmond pe care latinii l-au transformat în antimoniu. 
Pliniu a folosit numele de stibiu. Basilius Valentinius 
(1470) a scris o carte care a apărut în anul 1604, intitulată „Carul triumfal 
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al antimoniului”. De aici se vede că el cunoştea metalul, oxizii şi emeticul. 
H.Horlein a recomandat preparatele de antimoniu pentru tratarea 
bolii somnului şi malariei. 

Stare naturală. în scoarţa pământului se găseşte mai puţin decît 
0,001%. Se găseşte nativ, ca sulfuri şi compuşi oxigenaţi. Nativ este 
impurificat cu arsen, fier şi argint. Se găseşte nativ în cărbuni. Stibina 
Sb 2 S 3 este minereul principal ale cărui ace cenuşii ajung pînă la 15—20 
cm lungime. Se găseşte în China, India, Australia, Bovilia, Mexic, Iugo¬ 
slavia, Cehoslovacia, S. U. A., Canada, Portugalia, Transilvania (Baia 
Sprie), Spania şi Franţa. 

Se cunosc sulfurile duble: tetraedrita Cu 3 SbS 3 , pirargirita Ag 3 SbS 3 , 
livingstonita HgSb 4 S„ bournonita PbCuSbS 3 , ulmanita NiSbS, bresthaup- 
tita NiSb, discrasita Ag 3 Sb etc. 

Compuşii oxigenaţi importanţi sînt senarmontita şi valentinita de 
formulă Sb,0 3 . Senarmontita se găseşte în Algeria, România, Canada şi 
valentinita în Franţa, Boemia, Saxonia, România şi Canada. Un alt oxid 
este cervanita Sb„0 4 . A fost recunoscută în anumite zăcăminte algeriene. 
Se cunosc oxizi hidrataţi (stibiconita, stiblita etc.), oxizi micşti (bindhei- 
mita, partzita etc.), antimoniuri, antimoniţi, antimoniaţi etc. Cea mai mare 
producţie o dau China şi Algeria. 

0!>}incrc. Cind amestecul de minerale conţine şi compuşi inerţi şi 
puţin fuzibili este uşor să se separe stibina prin topire (punct de topire 
548°C). Metoda industrială constă în prăjirea parţială a sulfurii urmată 
de o reducere cu sulfura neprăjită sau cu cărbune. Pentru purificare sti¬ 
bina se topeşte pe un plan înclinat în creuzete perforate. Se obţine o îmbogă¬ 
ţire, apoi se face o topire oxidativă pe vatra unui cuptor cu reverber în pre¬ 
zenţa tartrului brut a cărbunelui sau carbonatului de sodiu. Au loc reacţiile : 

2Sb a S a + 90, = 2Sb a O a + 6SO a 

2Sb a O a + Sb 2 S s = 6Sb + 3SO a 

Fondantul carbonat de sodiu sau sulfat de sodiu acoperă antimoniul meta¬ 
lic, ferindu-1 de oxidare şi eurăţindu-1 de impurităţi (As, Cu, Fe, Pb). Redu¬ 
cerea stibinei se poate face cu un amestec de carbonat sau azotat şi cărbune : 

Sb a S 3 -j-3Na 2 C0 3 -[-6C=2Sb+3Na a S + 9C0 
Sb 2 S 3 + 8KNO a + 6C = 2Sb + 3K a SO t + K a CO a + 4CO a + CO + 4N a 

în metodele moderne, sulfura se oxidează total la 1000°C şi oxidul format 
se reduce cu cărbune de lemn : 

Sb 2 0 3 + 3C = 2Sb + 3CO 
Sb 2 Oj + 4C = 2Sb + 4CO 

Se încălzeşte în general într-un cuptor cu reverber la circa 900°C regăsin- 
du-se pe fundul creuzetului metalul acoperit cu o crustă formată din 
sulfură dublă de antimoniu şi sodiu. Altă metodă constă în reducerea sul- 
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furii cu fier, dar pentru a se separa sulfura de fier, de antimoniu se adaugă 
sulfat de sodiu şi cărbune care formează sulfură de sodiu : 

Sb 2 S, + 3Fe = 2Sb + 3FeS 

Aceasta cu sulfura de fier (II) formează deasupra antimoniului un strat 
fuzibil. Pe cale umedă, minereurile sărace sînt pulverizate şi tratate cu 
Na 2 S (7%) sauNaQH(2%) la 100 C C, cianuri alcaline, acid clorhidric, elorură 
de fier (III). Antimoniu] se precipită din soluţii clorhidrice cu Fe, Sn, Zn : 

2SbCl 3 + 3Zn = 2Sb + 3ZnC) 2 

Se poate separa antimoniul ca sulfură cu un curent de hidrogen sulfurat. 
V. Engelhardt (1932) atacă minereul cu apă caldă şi sulfură acidă 
de calciu apoi îl electrolizează într-o celulă cu diafragmă şi catod de fier. 
Beacţiile de dizolvare şi la electrozi sînt: 

Sb 2 S 3 + 3Ca(HS) 2 = 3CaS.Sb 2 S 3 + 3H.S 
Catod : 3CaS.Sb 2 S 3 + 6H = 3Ca(SH) 2 + 2Sb 
Anod : 3Ca(HS)j + 30 = 3CaS 2 + 3H.0 

Rafinare şi purificare. Antimoniul obţinut prin prăjire conţine sulfură, 
fier şi arsen, circa 3—5%; cel precipitat cu fier conţine sulfură, fier şi arsen, 
circa 6—16%. O topire cu hidroxizi alcalini, îndepărtează sulfurile şi 
elimină arsenul ca arsenat. Această rafinare furnizează antimoniu 09 %. 

Antimoniu foarte pur se obţine dizolvînd oxidul de antimoniu (III) 
în ac-id tartric fierbinte şi electrolizind soluţia. Pentru a elimina arsenul 
se oxidează oxidul de antimoniu (III) cu carbonat de sodiu şi azotat de 
potasiu la arsenat şi antimoniat. în apă se dizolvă arsenul. 

Tartratul de antimonil şi potasiu se purifică prin cristalizări succesive 
şi apoi se reduce. Pentaclorura de antimoniu se extrage în eter şi poate fi 
transformată în acid hexacloroantimonic HSbCl e . 4,5H 2 0 care cristalizează. 
Prin hidroliză se formează oxidul de antimoniu. Acesta se reduce cu 
cianură. Metalul recristalizează după topire. 

Proprietăţi fizice. Antimoniul are doi izotopi naturali : 121(57,25%) si 
123(42,75%). Se cunosc şi izotopii artificiali 116 — 118, 119, 120, 122, 
124, 125 — 127, 129 şi 130—134. Eecristalizat, antimoniul are strălucire 
metalică albă-albăstruie. Cel percipitat din soluţie prin reducere este o 
pulbere neagră. 

Antimoniul cristalizează în sistemul romboedric. Este fragil şi uşor 
de pulverizat. Aceasta este varietatea stabilă la toate temperaturile şi 
constituie antimoniul metalic, antimoniul cenuşiu sau antimoniul y. 
Este izotip cu varietăţile metalice ale fosforului şi arsenului. Are duritatea 
3 in seara Mohs. Densitatea medie este 6,7. Densitatea lichidului la 700°C 
este 6.45. Coeficienţii de dilatare cubică depind de direcţia in cristal. Con- 
ductibilitatea termică este funcţie de starea în care se găseşte metalul. 
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Antimoniul se topeşte la 630°C şi poate fi menţinut în stare de supratopire 
pină la 624°C. Din variaţia presiunii de vapori s-a determinat punctul de 
fierbere 1635 ± 8°C. Măsurători de densitate de vapori dau pentru anti¬ 
moniu la 1572°C masa moleculară Sb 2 , 9t} şi la 1640°C masa moleculară 
Sb 2 , 68 . Aceste valori corespund probabil echilibrului: Sb 4 -+2Sb 2 . Mole¬ 
culele diatomice se disociază astfel Sb 2 *=±2Sb. Determinările crioscopice 
în metale topite dau rezultate variabile între Sb şi Sb 2 . Se pare că în momen¬ 
tul trecerii în stare de vapori ar fi triatomic. Devine monoatomic la o tem¬ 
peratură mai înaltă. Susceptibilitatea diamagnetică este l,346.10 _6 u.e.s. 
C.G.S. (H. Isnardi şi E. G a n s — 1920). Conductibilitatea electrică 
la 18,7°C este 4,29% din cea a argintului. Antimoniul posedă proprietăţi 
fotoelectrice. 

Antimoniul cristalizează într-o reţea stratificată, de acelaşi tip ca şi 
arsenul, fiecare atom are trei atomi vecini mai apropiaţi (la 2,87 Â) şi alţi 
trei mai îndepărtaţi (la 3,37 A). 

Un anod de antimoniu se dizolvă în soluţie de acid clorhidric sau clorură 
de sodiu cu formare de ioni trivalenţi. Cînd creşte densitatea de curent, 
electrodul se pasivează. Un electrod reproductibil se obţine din antimoniu- 
oxidde antimoniu (III). Electrodul este robust şi se utilizează mai uşor decit 
electrodul de hidrogen. Se poate utiliza la temperaturi mai mari. Potenţia¬ 
lul de electrod este dat de relaţia : 

£i30’c = 0,009 -f- 0,0533 pH 

Acest electrod se poate utiliza la pH 1,60—7,87, adică pînă în zonele de for¬ 
mare a ionilor SbOv şi SbO + . 

Antimoniul galben sau antimoniul a este şi mai puţin stabil decît arse- 
ntil galben. Se obţine oxidînd stibina răcită în etilenă lichidă, cu clor, 
sau oxidînd stibina cu oxigen la temperaturi foarte joase (—90°C): 


2SbH 3 + 3/2 0 2 = [2Sb -i [3H,0 

Are densitatea 5,3 g/ml. La peste —80°C începe să se înnegrească şi se 
transformă în antimoniu metalic. 

Se pare că antimoniul se poate prezenta in formă amorfă gri sau 
neagră şi chiar într-o formă explozivă. Antimoniul negru se obţine conden- 
sînd brusc vaporii de antimoniu supraîncălziţi. Are densitatea 5,3. Cer¬ 
cetările dilatometrice, conductometrice şi de analiză termică neconcordante 
infirmă faptul că aceasta este o varietate alotropă. Totuşi A. S t o c k 
şi G. Siebert (1905) au obţinut antimoniu amorf oxidînd hidrura 
lichidă la — 40°C, răcind vaporii de antimoniu obişnuit în vid, încălzind 
antimoniul galben peste — 90°C sau prin acţiunea luminii asupra antimo- 
niului galben. Antimoniul preparat în vid înaintat prin distilare este 
amorf şi se transformă la 120—150°C uneori cu incandescenţă în antimo¬ 
niu metalic. Se pare că ar fi vorba de cristalite foarte mici care nu dau 
difracţii X regulate. 
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Antimoniul exploziv, se obţine sub forma unui depozit alb-argintiu 
(G. G o r e — 1854) prin electroliza în soluţie puternic acidă a unei cloruri, 
bromuri sau ioduri de antimoniu cu densitate mare de curent. Adesea acest 
antimoniu amorf în aparenţă este negru. Se pare că conţine două faze : 
una amorfă şi una cristalină. Prin şoc sau căldură la 80°C se transformă 
parţial în cristale de antimoniu metalic. Acest depozit conţine 2,5—4% 
halogeni probabil ca trihalogenură care se spală greu şi se elimină la explozie. 
Metalul amorf după spălare nu mai este exploziv. A. G1 a z u n o v şi 
3i. lazarev (1944) explică faptul că este exploziv prin formarea în 
metal a unor grupe halogenate instabile care dau instabilitatea reţelei : 

sbcir SbClf + 2C1- 
SbCl» 222 SbCl 1 * + 3C1~ 

Densilatea variază între 5,25 şi 6,7 cu conţinutul în balogeni. Proprietă¬ 
ţile explozive variază şi ele. S-a presupus că este o soluţie solidă de clorură 
în metal sau de un compus între metal şi triclorură şi s-a mai con¬ 
siderat că halogenura este un stabilizator al formei amorfe. 

Antimoniul coloidal s-a preparat prin acţiunea ditionitului de sodiu 
asupra antimoniatului de potasiu acidulat cu acid tartric. Triclorură do 
antimoniu se poate reduce cu clorură de titan (III). 

Proprietăţi chimice. Ca şi omologii săi azot, fosfor, arsen şi antimo¬ 
niul are în compuşii săi gradul de oxidare trei şi cinci. Structura electro¬ 
nică a antimoniului este Îs 2 , 2s 2 , 2 p 6 , 3 s-, 3p e , 3 d 10 , 4s 2 , 4p°, 4d 10 , 5s 2 , 5p 3 , 
din care decurg valenţele esenţiale trei şi cinci. Trioxidul de diantimoniu 
este un amfoter, în timp ce pentaoxidul de diantimoniu este net acid. 
Din punct de vedere chimic, antimoniul este net nemetalic. Bl este semi- 
metal alături de As, Si,Ge şi B. Metalurgiştii consideră antimoniul ca un 
metal datorită numărului mare de aliaje pe care le formează. Activitatea 
chimică a antimoniului este slabă din moment ce există nativ. Antimoniul 
metalic este inalterabil la aer uscat sau umed pînă aproape de tempera¬ 
tura de topire. El este transformat de oxigen sau aer în trioxid de dian¬ 
timoniu numai la ridicarea temperaturii, la topire : 

2Sb + 3/2 O., = Sb 2 0 3 (solid) Ml=- 103 licol 

Aerul umed îl atacă superficial şi mai profund în prezenţa tartraţilor, 
cifraţilor, acizilor şi bazelor. Vaporii de apă încep să-l oxideze la 
750—800 C C : 

2Sb + 3IIjO = Sb 2 0 3 + 3H 2 

Potenţialul de oxido-reducere al sistemului: 

2Sb + 311,0 222 Sb,O s + 011+ + Oc 

este E = — 0,152 V. Potenţialul sistemului Sb/SbO + în raport cu electro¬ 
dul de hidrogen este de ordinul 0,2 V la pH 0 în soluţie molară de anti¬ 
moniu, astfel incit antimoniul este precipitat din soluţii de fier şi zinc. 
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Ozonul, eterul şi terebentina ozonizată îl transformă în pentaoxid de dian- 
timoniu. Cu hidrogenul, antimoniul nu reacţionează direct, cel mult poate 
fi absorbit gazul. Cu halogenii reacţionează violent formînd lialogenuri. 
în cazul clorului şi al bromului se formează pentahalogenuri : 

Sb 4 -f- 10C1 2 = 4 SbCl 5 

Eeaeţionează cu sulful formînd trisulfură de diantimoniu, cu selenul şi 
telurul formînd compuşi definiţi. Formează soluţii solide cu arsenul. 

Eeaeţionează violent cu metalele alcaline si alcalino-pămîntoase. 
Eeaeţionează cu sodiul în amoniac lichid. S-au izolat antimoniuri de litiu 
şi calciu. Cu celelalte metale formează aliaje. 

Acidul clorhidric acţionează în soluţie, probabil datorită impurită¬ 
ţilor din metal. Cu hidrogenul sulfurat peste 360 C C are loc reacţia : 

2Sb -i- 3H 2 S ^ZZÎ 3H 2 + Sb 2 S 3 

Eeaeţionează în tub închis la 200°C cu anhidrida sulfuroasă formînd sul- 
fură de antimoniu (311). Este atacat de acidul sulfuric concentrat eu for¬ 
mare de sulfat : 


2Sb + CII 2 S0 4 = Sb 2 (S0 4 ) 3 3S0 2 -f- GH„0 

La cald, acidul sulfuric este redus la dioxid de sulf cu formare de sulfură 
de antimoniu (III) şi sulfat de antimoniu (111). Clorurile de sulfuril, piro- 
sulfuril şi tionil reacţionează cu antimoniul formînd triclorură. Cu acidul 
azotic se formează oxizi de antimoniu şi azotaţi bazici. Viteza atinge un 
maximum la 110°C şi reacţia este catalizată de acidul tartric. Cu acidul 
azotic diluat şi concentrat au loc reacţiile : 

Sb + 3HNO a = H 3 Sb0 3 + 3N0 2 
Sb -b 5HN0 3 = H 3 Sb0 4 + 5NO, -b H 2 0 

Cu soluţiile de hidroxizi alcalini sub presiune şi în prezenţa aerului se for¬ 
mează compuşi oxigenaţi. Antimoniul deplasează arsenul din triclorură 
de arsen. Bioxidul de carbon îl atacă la temperatură înaltă: 

2Sb -f 3C0 2 Sb 2 0 3 -f 3CO 

Proprietăţi fiziologice. Compuşii antimoniului sînt toxici puternici. 
Emeticul reacţionează imediat asupra pereţilor stomacului producind 
vărsături, apoi acţionează asupra inimii provocînd final paralizie. Anihi¬ 
lează funcţia glicogenă a ficatului. .Antimoniul este eliminat prin urină, 
transpiraţie şi excremente. Emeticul acţionează rapid asupra tripano- 
somilor. Există o serie de compuşi organici (acetilaminofenil-antimoniatul 
de sodiu-stibenil etc.) cu care se tratează boala somnului, lepra etc. Ca 
antidoţi se recomandă agenţi astringenţi (ceai, infuzii cu tanin, acid galic, 
tanic), spălarea stomacului, vomitivi, injecţii subcutanate cu sulfat de zinc 
etc. 


Tratat do chimie anorganică — voi. n 
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Recunoaştere şi determinare. Combinaţiile antimoniului se pot reduce 
in aparatul Marsh la hidrogen antimoniat (J. Ciochina 1925), care 
disociat termic depune o oglindă. Aceasta nu se dizolvă in hipoclorit de 
potasiu sau dizolvată în acid azotic nu formează un precipitat colorat cu 
azotatul de argint. Cu azotatul de argint are loc reacţia : 

4SbH 3 + 24Ag+ + 6H,0 = 24Ag + Sb 4 0 6 + 24H+ 

întrebuinţări. Antimoniul serveşte la prepararea aliajelor cu staniu 
sau plumb, cărora le conferă duritate şi rezistenţă la acizi. Cele mai impor¬ 
tante aliaje sînt: plumbul tare pentru litere de tipar (28% Sb, 5% Sn 
şi 67% Pb), lagăre de osii (11% Sb, 80% Sn,9%Cu) şi Metalul Britannia 
(8% Sb, 2% Cu, 90% Sn). Aliajele de antimoniu cu plumb se folosesc 
drept matriţe din cauza punctului lor de topire scăzut şi a faptului că se 
dilată la solidificare. Aliajele cu plumbul se mai utilizează la fabricarea 
şrapnelelor şi a gloanţelor. Metalul englez este încă adesea utilizat pentru 
strălucirea şi inalterabilitatea sa. în aliajele de antifricţiune intră în pro¬ 
porţie de 15—25%. O compoziţie poate fi: 75% Pb, 15% Sb, 8% Sn, 
2% Cu. Negrul de antimoniu serveşte la bronzarea cuprului şi fierului. 

Combinaţiile sale sînt utilizate ca pigmenţi în pictură. Pentasulfura 
de diantimomu s-a utilizat la vulcanizarea cauciucului. Aliaje cu antimo¬ 
niu sau combinaţii ale sale se folosesc drept catalizatori de halogenare. 
Combinaţiile sale se utilizează în medicină. 


COMBINAŢIILE ANTIMONIULUI CU HIDROGENUL 

S-au descris în literatură două combinaţii: trihidrura de antimoniu, 
hidrogenul antimoniat SbH 3 sau stibina şi hidrogenul antimoniat solid 
Sb 2 H 2 sau dihidrura de diantimoniu. Combinaţiile antimoniului cu hidro¬ 
genul sînt mai instabile decît cele ale arsenului şi deci au un caracter 
reducător mai puternic. 

Hidrogenul antimoniat solid Sb 2 H 2 . S-a admis formarea sa la elec¬ 
troliza clorurii de amoniu cu catod de antimoniu, la tratarea unui aliaj 
de zinc şi antimoniu cu acid clorhidric, la descompunerea hidrurii gazoase 
cu acid sulfuric. E. Y. Weeks şi G. D r u c e (1924—1925) pretind că 
■o prepară prin electroliza hidroxidului de sodiu cu catod de antimoniu, 
din zinc şi acid sulfuric în prezenţa unei sări de antimoniu sau hidrolizînd 
antimoniura de sodiu. 

Hidrogenul antimoniat gazos SbH 3 . Thompson şi Pfaff l-au 
preparat în anul 1837 prin acţiunea acidului clorhidric asupra unui aliaj 
«de Sb-Zn sau asupra compuşilor de antimoniu şi zinc : 


Zn 3 Sb 2 + 6H.,0 = 3Zn(OH) 2 + 2SbH, 
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Ridicarea temperaturii duce la scăderea randamentului. S-au folosit anti- 
moniuri de sodiu, calciu şi magneziu, ultima fiind cea mai indicată. (A. 
Sto ck -1901) : 

Mg 3 Sb 2 + 6HC1 = 3MgCl a -f 2SbH 3 

Randamentul este mai bun dacă se picură o soluţie de triclorură de anti¬ 
moniu într-un flacon cu zinc şi acid sulfuric (T h o m p s o n-1837) : 

2SbCl 3 + 6Zn + 3H 2 S0 4 = 2SbH 3 + 3ZnS0 4 -i- 3ZnCl 2 
SbOj J- + 9H+ + 3Zn = SbH 3 + 3Zn 2 ^ + 3H 2 0 

S-a utilizat şi amalgamul de sodiu ca reducător. Cele mai bune rezultate 
se obţin cu hidrogen electrolitic : 

Sb + 3H = SbH 3 A// = 86,8 kcal 

Un catod de platină şi un anod de antimoniu în acid sulfuric 4N separate 
printr-o diafragmă furnizează un gaz cu 15% H 3 Sb. 

Se usucă pe clorură de calciu sau pentaoxid de difosfor şi se extrage 
hidrura trecînd-o printr-un tub în U răcit cu aer lichid. Se poate face apoi 
vid în aparat. Prin încălzire se obţine stibină pură. Poate fi culeasă pe 
mercur. 

La temperatura aerului lichid se formează o masă solidă cristalină, 
incoloră, care se topeşte la — 91,5°C, dînd un lichid ce fierbe la —17°C. 
Gazul este incolor, cu gust şi miros neplăcut. Are densitatea cu 3% mai 
mare decît cea calculată <Z 15 4,360. Apa dizolvă o cincime din volumul său, 
alcoolul de 15 ori volumul său. Eterul, benzenul, eterul de petrol îl dizolvă 
apreciabil. 

Formarea stibinei din elemente este endotermă (A R = — 33,9 kcal). 
Energia liberă moleculară la presiunea parţială de 1/100 atm este 27,8 
kcal. Aceste constante explică instabilitatea sa. Stibina se descompune 
lent la temperatura ordinară fără o cauză externă, antimoniul depunîn- 
du-se pe perete : 

SbH 3 = Sb + 3/2 H 2 A H = - 34 kcal/mo) 

Stibina nu are tendinţa să dea săruri oniu. Are caracter reducător. Cu un 
mare exces de oxigen, combustia sa poate fi completă : 

2SbH 3 + 30 2 = Sb 2 0 3 + 3H 2 0 

Halogenn atacă stibina formînd hidracizi, halogenuri de antimoniu sau 
antimoniu liber. Cu clorul se formează pentaclorură de antimoniu, cu iodul 
triiodură de antimoniu. Hipocloritul de sodiu şi acidul iodic oxidează 
stibina. Cu oxigenul formează amestecuri detonante care ard cu depunere 
de antimoniu. Cu sulful se formează hidrogen, sulfuri de antimoniu şi 
antimoniu. Hidrogenul sulfurat reacţionează cu stibina astfel : 


2SbH 3 + 3H 2 S = Sb 2 S 3 + 6H, 
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Acidul azotos şi azotic acţionează oxidant. Pentaclorura de fosfor acţio¬ 
nează asupra stibinei conform reacţiei: 

3PC1 5 + SbH 3 = 3PCI 3 + 3HC1 + SbCl 3 

Triiodura de antimoniu pune in libertate metalul si se formează acid iod- 
hidric. Cu dioxidul de carbon sub acţiunea scînteilor electrice se formează 
metal, apă şi oxid de carbon. Hidroxizii alcalini şi alcalino-pămîntoşi 
o atacă, reducîndu-o la metal. Cu azotatul de argint se formează anti- 
moniură de argint, argint şi acid antimonios : 

3AgN0 3 + SbH 3 = Ag 3 Sb + 3HN0 3 

Stibina reacţionează cu multe metale sau săruri metalice formînd anti- 
moniuri, care în multe cazuri nu corespund stărilor de oxidare uzuale 
ale metalelor sau ale antimoniului. Flacăra de hidrogen ce conţine sti- 
bină turtită pe un perete rece de porţelan dă un depozit metalic strălu¬ 
citor, uşor de distins de arsen datorită insolubilităţii sale în apa de Javel 
şi volatilităţii sale mai mici. 

Proprietăţi fiziologice. Stibina reduce oxihemoglobina producînd he- 
moliză. Este un toxic puternic. Unii derivaţi ai stibinei se folosesc 
în medicină. Cei mai toxici sînt derivaţii antimoniului trivalent. 


COMBINAŢIILE ANTIMONIULUI CU IIALOGENII 

Se cunosc combinaţii în care antimoniul funcţionează tri şi pentavalent 
(tabelul 108). Pe lingă acestea există compuşi care aparent corespund altor 
valenţe, însă aceştia pot fi consideraţi compuşi micşti, de exemplu 
SbF 5 .9iSbF 3 cu n= 2, 3, 4 sau 5. Mai acreditată este ideea existenţei 
unei cloruri a antimoniului tetravalent. Analiza termică indică şi exis¬ 
tenţa unei cloruri neaşteptate SbCl 9 . 


Tabelul 108. Proprietăţile fizice ale hulofjemirilor antinioniului 


Combinaţia 


SbF s 

SbCl 3 

SbBr 3 

Sbl 3 


Punctul de fierbere 

•c 

Punctul de 
topire 
°C 

1 Căldura de 
iforniare AH 
kcal/mol 

Starea de 
agregare la 
temperatura 
obişnuită 

Culoarea 

—319 subl. 

l 

292 

216 

Solid 

Incolor 

220,2 

73,4 j 

91,4 

Solid 

Incolor 

280 

96,6 

60,0 

Solid 

Incolor 

401 

167 

22,8 | 

Solid 

Galben 


Trihalogenurile de antimoniu se dizolvă în dizolvanţi nepolari ca 
benzenul şi disulfura de carbon. Structurile geometrice şi electronice ale 
acestor halogenuri se aseamănă cu cele ale trihalogenurilor de fosfor. Aceste 
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halogenuri au tendinţa de a liidroliza. Hidroliza tridorurii de antimoniu 
nu are loc complet şi se formează un precipitat de oxiclorură : 

SbCl 3 + H 2 0 = SbOCl + 2H+ + 2C1~ 


Tendinţa de liidroliză scade pe măsură ce creşte caracterul metalic. Triha- 
logenurile de antimoniu prezintă un caracter salin marcant. 

Trifluorurile şi triclorurile de antimoniu 
adiţionează ioni de lialogeni spre a da ioni 
complecşi: [SbF 5 ] 2 “, [SbCl 6 ] 3- şi [Sb 2 F 7 ]”. 

S-ar aştepta ca poliedrele formate să fie 
neregulate, deoarece antimoniul posedă un 
dublet de electroni neparticipant în stratul 
de valenţă. Ionul [SbF 5 ] 2 " este octaedric, pe 
cînd ionul [Sb 2 F 7 ]“ are structura din fig. 228, 
cu un vîrf al octaedrului ocupat de un 
dublet. 



în nici-un compus MSbF 4 (M = K, Eb, Cs, NH 4 , TI) nu s-a găsit 
ionul SbF 4 _ . în KSbF 4 există ionul Sb 4 Fe“ format din unităţi octaedrice 
legate prin vîrf uri. 

Fluoruri de antimoniu. Trifluorura de antimoniu SbF 3 . A fost prepa¬ 
rată deJ. J. Berzelius (1824) din trioxid de diantimoniu şi acid fluor- 
hidric şi de J. B. D u m a s (1826) din fluorură de mercur (II) şi antimoniu : 


Sb 2 0 3 + 6HF = 2SbF 3 + 3H a O 

Excesul de acid fluorhidric se distila,. Se purifică prin sublimare. 
Cristalizează în ace albe. Monocristalele sînt ortorombice. Are structura 
dc piramidă triunghiulară. Distanţa Sb-F = 2,03 Â şi unghiul F-Sb-F = 
— 88° (A. BystromşiA. Westgre n—1043 —1945). Este vorba de o 
structură moleculară în cristal. Este delicvescentă. Se topeşte la 292°C 
şi fierbe la 319°C. Este solubilă în apă (100 g H 2 0 la 0°C dizolvă 385 g 
SbF 3 ) şi în alcool metilic. Solubilitatea mare în alcool şi cetone se explică 
prin legături de hidrogen. SbF 3 este un neelectrolit. 

Trifluorura atacă sticla şi hidrolizează. Bromul şi clorul deplasează 
fluorul. Cu silicocloroformul are loc reacţia : 


3SiHCl 3 + 4SbF 3 = 3SiF 4 + 2Sb + 2SbCl 3 + 3HC1 

Dintre compuşii de adiţie se pot cita SbF 3 .wîTH 3 (n =2, 3, 4, 6), (NH 4 ) 2 
S0 4 . SbF 3 care este un mordant. Halogenii se adiţionează formînd : SbF 3 
Cl 2 , SbF 3 Br 2 şi SbF 3 I 2 . Cu fluorurile metalelor alcaline formează săruri 
duble care sînt veritabili complecşi, fluoroantimoniaţi (III) sau antimo- 
nofluoruri (KSbF 4 , K 2 SbF 5 etc.). 

Pentafluorur a de antimoniu SbF 5 . J. J. Berzelius (1824) a pre¬ 
parat pentafluorura de antimoniu din pentaoxid de diantimoniu şi acid 
fluorhidric, iar H. M o i s s a n a realizat sinteza din elemente. Se poate 
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prepara din pentafluorură de antimoniu şi acid fluorhidric (O. R u f f şi 
F. Plato — 1909): 

SbCl 5 + 5HF = SbF 6 + 5HC1 

Este un lichid gros, uleios, de densitate 2,99 la 23°C, care se topeşte la 
7°C şi fierbe la circa 150°C. Pentafluorura de antimoniu are o structura 
bipiramidală triunghiulară. Viscozitatea înaltă şi tensiunea superficială, 
sugerează că SbF 6 este un material polimerizat. Concluzia este susţinută 
de măsurători de rezonanţă magnetică nucleară. S-a propus o structură 
bazată pe punţi de fluor (C. J. H o f f m a n, B. E. H o 1 d e r şi W. L. 
J o 11 y — 1958). Tensiunea superficială şi parachorul arată că este pu¬ 
ternic asociată. Este higroscopică şi formează un lichid SbF 5 .2H 2 0. în 
amestecul SbF 5 -HF există legături de hidrogen între compuşi (R. C. Sha- 
i r şi W. F. Schurig - 1951). 

Pentafluorura de antimoniu formează compuşi de adiţie SbF 5 .A 
(A = I 2 , S0 2 , N0 2 , P 2 0 5 ,2SbF 3 şi 5SbF 2 ), 2SbF 5 .A (A= S, Se, Te, 3NH 3 ). 
Cu fluorurile metalice formează fluoroantimoniaţi care sînt săruri ale 
acidului hexafluoroantimonic H[SbF 6 ] (G. A. Ol ah — 1965). Se ci¬ 
tează: (NO) (SbF 6 ), (N0 2 )SbF 6 , (C10 2 )SbF 6 , (BrF 2 )SbF 6 , (IF 4 + )(SbF 6 -) şi 
M[SbF 6 ] (M = metal alcalin, NH 4 , Ag. TI). 

Cloruri de antimoniu. Tridorura de antimoniu SbCl 3 . Bazilius 
V" alentinus a preparat tridorura de antimoniu distilînd metalul cu 
sublimat corosiv : 

2Sb + 3HgCl 2 = 2SbCl 3 + 3Hg 

Astăzi se tratează trisulfura de diantimoniu cu acid clorhidric concen¬ 
trat : 

Sb 2 S 3 + 6HC1 ^ZZf 3H 2 S + 2SbCl 3 

Dacă sulfura de antimoniu (III) conţine arsen şi staniu, clorurile respec¬ 
tive se separă prin distilare fracţionată fiind mai volatile. Tridorura de 
antimoniu distila la 160 C C. Se redistilă şi se cristalizează din disulfură de 
carbon. Alte procedee utilizează acţiunea clorului asupra trioxidului de 
diantimoniu amestecat cu sulf sau asupra trisulfurii de diantimoniu în 
cloroform. Diclorura de tionil atacă metalul : 

2Sb + 3S0C1 2 = 2SbCl 3 + 3/2 S + 3/2 S0 2 

Se mai poate obţine prin acţiunea acidului clorhidric asupra metalului 
sau trioxidului de diantimoniu sau reducînd pentaclorura de antimoniu 
cu antimoniu metalic. Este un compus cristalin incolor, care se topeşte 
la 73°C. Curba de răcire indică prezenţa a trei forme alotrope. Densitatea 
la 20°C este 3,14. Valoarea medie a punctului de fierbere este 220°C. Den¬ 
sitatea vaporilor este 7,8 iar cea teoretică 7,82, ceea ce arată că nu are 
loc nici o disociere nici o asociere. Aceasta concordă cu măsurătorile crios- 
copice şi ebulioscopice. Momentul de dipol este 5,16.10 _18 u. e.s. C.G.S. în 
dioxan. 
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Triclorura de antimoniu este diamagnetică şi conduce rău curentul. 
Studii de raze X arată că SbCl 3 are o structură piramidală cu distanţa 
•Sb-Cl = 2,32 Â şi unghiul Cl-Sb-Cl =99,5° (I. Lindquist şi A. X i g- 
; g l i — 1956). 

Triclorura de antimoniu este solubilă în soluţiile acizilor, alcool absolut, 
.eter, disulfură de carbon, clorură de sulf, cloroform, acetonă. 



Fluorul deplasează clorul din triclorura de antimoniu. Clorul se adi¬ 
ţionează formînd pentaclorură şi la rece SbCl 5 .2Cl 2 . Triclorura de anti¬ 
moniu dizolvă bromul şi iodul. Sulful deplasează la cald clorul formînd 
.sulfură de antimoniu (III). Metalele alcaline, alcalino-pămîntoase şi zin¬ 
cul eliberează antimoniul. Hidroliza SbCl 3 este reprezentată de reacţia : 

SbCl 3 + 2HoO SbOCl -f 2HC1 + H 2 0 Z=? SbOOH + 3HC1 
2SbOOH Sb 2 0 8 + H 2 0 

Un studiu mai complet al sistemului SbCl 3 — HC1-H 2 0 (J. M. Van 
B e m m e 1 e n, P. A. Marbings şi U. H. X o o d t — 1903) arată 
existenţa unor compuşi (fig. 229). Cu un exces mare de apă se obţine tri- 
oxidul de diantimoniu puţin solubil: 

2SbCl 3 + 3H 2 0 ;z? Sb 2 0 3 + 6HC1 

Prin fierbere sau mai repede în tub închis la 150°C, reacţia este totală. 

Triclorura de antimoniu formează o serie de produşi de adiţie : 
SbCl 3 .3HCl, 2SbCl 3 .HC1.3H 2 0, SbCl 3 .wXH 3 (n =1, 2,3). Se mai obţin 
compuşi de adiţie cu pentaclorura de fosfor, tribromura de bor, bromura 
de cianogen, dioxidul de azot în prezenţa urmelor de peroxid etc. 

Triclorura de antimoniu are o constantă dielectrică mare, şi este un 
acceptor puternic de ioni clor. Unele cloruri se dizolvă în triclorură de 
antimoniu topită dînd soluţii conductibile : 

MCI + SbCl 3 Z=? M+ + SbCl 4 - 
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Există un număr mare de săruri care derivă de la acidul H[SbCl 4 ], 
de tipul M'[SbCl 4 ] (31' =îsO, SH 4 , Na, K, Ba, Cu, Sn etc.). Se mai 
eunosc, şi săruri de tipul M' 2 SbCl 5 , ea de exemplu K„[SbCl s ] şi de tipul 
Mj[8bCi 6 ], de exemplu K 3 [SbCl 6 ]. Cu antipirina şi iodura de potasiu în 
soluţie clorbidrieă trielorura de antimoniu formează un precipitat galben 
auriu (sensibilitatea 1/20 000 antimoniu în soluţie). Trielorura de anti¬ 
moniu este oxidată de bromatul de sodiu. : 

3SbCl 3 + 0HC1 + NaBrOj = 3SbCl 5 + NaBr — 3H 2 0 

Reacţia poate fi utilizată in titrimetrie pentru dozarea antimoniului. 
Trielorura de antimoniu poate fi utilizată drept catalizator şi agent de 
clorurare. Trielorura de antimoniu serveşte la îmbrunarea obiectelor de 
fier şi oţel (de exemplu a armelor), pentru colorarea obiectelor de alamă 
şi a altor obiecte metalice, deoarece are acţiune protectoare. Antimoniul 
mai electropozitiv se depune pe aceste metale, în timp ce o cantitate de 
metal mai puţin nobil trece în soluţie : 


2Sb 3 + + 3Fe = 3Fe=+ + 2Sb 


Tetraclorura de antimoniu Sb Cl 4 . R. P. W e i n 1 a n d şi H. 
Schmidt (1905), F. E p b r a i m şi W. Weinberg (1909) susţin 
că în reacţia : 

SbCl 3 + SbCl 5 ,—> 2SbCl, 

se formează o combinaţie. Culoarea neagră-violet a lichidului a fost insă 
explicată şi prin prezenţa antimoniului în cele două stări de valenţă. 
Molecula ar trebui să fie paramagnetică sau dublă dacă este diamagnetică 
Cl 4 Sb-SbCl 4 . Studii conductometrice pledează pentru existenţa ionilor 
(SbCl 4 ) + şi (SbCl 4 )~ (31. I. Csanovich, T. Sumarokova şi M. B. 
Beketov — 1953). S-au preparat săruri de tipul M 2 [SbCl„] colorate 
în violet-negru izomorfe cu cele ale staniului, ale platinei şi ale plumbului 
tetravalent, ceea ce reprezintă un argument pentru existenţa SbCl 4 şi a 
ionului [SbCl 0 ] 2 ". 

Cloroantimoniţii sînt incolori şi cloroantimoniaţii sînt galbeni-ver- 
zui. Ionul [SbClj] 2- ar trebui să fie paramagnetic şi este diamagnetic ca 
şi cînd în cristal ar fi grupe egale de [£bCl c ]~ şi [SbCl e ] 3 ~, ceea ce reprezintă 
o nouă incertitudine. 

Pcntaclorura de antimoniu SbCl 5 . Pentaclorura dc antimoniu se ob¬ 
ţine prin acţiunea clorului în exces asupra metalului (V. Rose — 1825, 
1858). Clorul în exces se separă prin distilare sub punctul de fierbere al 
pentaclorurii. Clorul poate acţiona şi asupra triclorurii de antimoniu pe 
care o oxidează: 

Sb + 3/2 CI._> SbCl 3 + CI.-> SbCl s A/f = - 103 kcal 
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Pentaclorura este un licliid galben ea lămîia. Se solidifică la 3°C şi 
fierbe la circa 140°C. începe să se disocieze la punctul de fierbere şi devine 
galbenă 

SbCl 3 SbCl 3 + ci 2 

Difracţia de electroni arată că pentaclorura de antimoniu gazoasă are o 
structură de bipiramidă trigonală de simetrie Dsi,. în stare solidă este vorba 
de un cristal molecular. Distanţa Sb-Cl a atomilor din planul ecuatorial 
este aceeaşi în solid şi gaz însă distanţele Sb — CI spre vîrful piramidelor 
sînt. mai scurte cu 0,05 Â (S. Ohlberg — 1954). Densitatea sa este 
2,3356 la 20°C. Se solidifică la — 13°C. Din spectrul Kaman s-au tras con¬ 
cluzii în sensul unei structuri ionice (SbCl 4 ) + Cl~. Conduce rău curentul, 
în anhidridă sulfuroasă este un conductor. Nu se ionizează în soluţie. 
Da 21,5°C constanta dielectrică este 3,78. 

Pentaclorura de antimoniu reacţionează cu clorul formînd un compus 
de adiţie SbCl s . 2Cl>. Cu iodul au loc reacţiile: 

SbCl s + I 2 = SbClj + 2IC1 
3SbCl 5 + 2I 2 = SbCl s -3ICl + 2SbCl 3 + ICI 

Pentaclorura de antimoniu pune iodul în libertate din iodura de potasiu : 
SbClj 4- 2KI = SbClj + 2KC1 + I 3 

Hidrogenul fosforat, disulfura de carbon şi monosilanul au acţiune redu- 
cătoare asupra pentaclorurii de antimoniu : 

PH 3 + 3SbCl s = 3SbCl 3 + PC1 3 + 3HCI 
2SbCl 5 + CS 2 = 2SbCl 3 + CCI, + 2S 
Acţionează oxido-reducător cu tribromura de bor : 

3SbCl s + 5BBr 3 = 3SbBr 3 -5BCl 3 + 3Br 2 

Au fost semnalaţi compuşii de adiţie : SbCl s (l,4) I1 2 0, SbCl 5 . 5HC1. ÎOLPO. 
în prezenţa acidului fluorhidric se formează SbCl2F 3 .2HF. Cu apa sau 
hidrogenul sulfurat s-au obţinut compuşii SbOCl 3 , şi respectiv SbSCl 3 . 
Saturînd cu clor o soluţie clorhidrică de trioxid de diantimoniu se obţine 
acidul cloroantimonie HSbCl 6 .5H 2 0. Acesta se mai obţine şi dizolvînd 
pentaclorura de antimoniu în acid clorhidric concentrat. Cu clorurile meta¬ 
lice formează săruri numite cloroantimoniaţi care derivă de la acizii H 3 SbCl s , 
HoSbCl, şi HSbCl 6 . Se admite că în sărurile cu exces de clor, clorul 
suplimentar este legat de cation ([MgCl] + [SbCl 6 ] _ .10H 2 O). Se cunosc 
produşi de hidrohză ai acidului hexacloroantimonic: (SbOHCl 6 ) - , 
[Sb(OH) 2 Cl 4 ]-. 

Hidroliza pentaclorurii de antimoniu s-a scris şi astfel: 

SbCl 5 + 2HjO ;=? Sb0 2 CI + 4HCI 
SbO.Cl + 2H a O H 3 Sb0 4 + HCl 
Se cunosc compuşi de adiţie cu combinaţii organice. 
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S-au studiat viscozimetric, eonductometric şi crioscopic sistemele- 
SbCl 5 -I 2 , SbCl 6 -ICl şi SbCl 3 -ICl. Aceste metode au dat indicaţii asupra 
existenţei compuşilor I + [SbCl 6 ]“. »IC1 unde n =1,2 (Y. A. Fialkov 
şi I. L. Abarbarchuk 1949 — 1953). S-a preparat şi acidul [AsClj] 
(SbCl^](V. Gutmann - 1951). Pentaclorura de antimoniu se utili¬ 
zează drept elorurant şi catalizator. 

Bromuri de antimoniu. Tribromura de antimoniu SbBr 3 . Se obţine 
direct din elemente (G. S. Serullas -1828). Reacţia între elemente se- 
poate executa cu brom dizolvat în disuitură de carbon. Distilînd un amestec 
de sulfat de antimoniu şi bromuvă de potasiu uscată se obţine tribromură 
de antimoniu. R e y n a u d (1920) a obţinut-o din pulbere de antimoniu 
şi brom sub atmosferă de eter. Compusul SbBr 5 . (C 2 H 5 ) 2 0 pierde bromul, 
şi eterul pe acid sulfuric. 

Tribromura de antimoniu se prezintă ca prisme incolore sau octaedri 
romboidali. Molecula are o structură piramidală. Densitatea sa este 4,148 
la 23°C. Fierbe la 283°C şi se topeşte la 90°C. Densitatea de vapori indică 
un compus nedisociat. Posedă un moment de dipol de 2,9.10" 18 u.e.s. 
CGS. Se dizolvă în eter, disulfură de carbon şi tribromură de arsen. Tri¬ 
bromura de antimoniu hidrolizează formînd SbOBr, Sb 2 0 5 Br 2 . Reacţio¬ 
nează cu bromul formind pentabromură. Cu halogenurile metalelor alca¬ 
line şi alcalino-pămintoase formează compuşi micşti: 3SbBr 3 .2MX. Se 
utilizează drept catalizator. 

Telra şi pentabromura de antimoniu. R. F. WeinlandşiE. Feige 
(1903) au preparat sarea SbBr 4 .2RbBr sau Rb 2 SbBr 6 . Se cunoaşte şi (NB 4 ) 2; 
SbBr 6 . A Turco şi L. Mazzoni (1954) nu au putut pune în evidenţă 
ionul Sb 4+ . Sarea de rubidiu este diamagnetică, ceea ce pune sub semnul, 
întrebării existenţa antimoniului tetravalent. 

Pentabromura de antimoniu s-a preparat prin acţiunea bromului 
asupra hidrogenului antimoniat. Dintr-o soluţie bromhidrică concentrată 
de brom şi tribromură de antimoniu cristalizează plăci negre de 
II 2 SbBr 6 3H 2 0. Se cunosc săruri de la acest acid (R. F. W e i n 1 a n d şi 
E. F e i g e — 1903). 

Ioduri de antimoniu. Triiodura de antimoniu Sbl 3 . Prin acţiunea, 
iodului ca atare sau dizolvat în disulfură de carbon, benzen sau alcool şi 
antimoniu se prepară Sbl 3 . Printr-o dublă descompunere între iodura de- 
potasiu şi sulfatul de antimoniu sau trielorura de antimoniu rezultă triio- 
dură de antimoniu. Trebuie lucrat în mediu anhidru în prezenţa unui des- 
bidratant (H 2 S0 4 , H 3 P0 4 ) altfel rezultă SbOI. 

Există o iodură hexagonală roşie cristalizată din disulfură de carbon,, 
una ortorombică galbenă obţinută prin sublimare, una monoclinieă verde- 
galbenă obţinută prin acţiunea luminii asupra unei soluţii de triiodură de 
antimoniu în disulfură de carbon. Cea hexagonală are densitatea 4,84, se- 
topeşte la 170,8°C şi fierbe la 401°C. Are un moment de dipol 1,5.10“ 8 
u.e.s. CGS. Este solubilă în cloroform, alcool, benzen, disulfură de carbon- 
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Modificaţia hexagonală se transformă în cea ortorombică la 114°C. Ultima 
■este izomorfă cu triclorura şi tribromura de antimoniu. Molecula de triio- 
■dură de antimoniu are o structură piramidală. 

Triiodura de antimoniu distila în atmosferă de hidrogen fără descom¬ 
punere. Este descompusă de apă cu formare de oxiiodură. Adiţionează 
acid iodhidric gazos în prezenţa apei formînd cristale galbene-aurii de acid 
tetraiodoantimonios H [SbI 4 ].5H 2 0. Cu sulful in disulfură de carbon for¬ 
mează SbI 3 .3S 8 . Formează combinaţii duble hidratate eu halogenurile 
metalice alcaline. 

Existenţa pentaiodurii de antimoniu este controversată (E. Mo n- 
t i g n i e — 1941). 

Haioyenuri mixte. Se cunosc numai combinaţiile SbCl 3 F 2 , SbCl 2 F 3 .2HF 
■şi SbI 2 Br de la care derivă anionul complex (SbBrlj)-. Prima se 
•obţine in reacţia (T. S w a r t s — 1895): 

2SbFj + SbCl s + 2CI, = 3SbCljFj 

Este un compus cristalin, galben pal, care se topeşte la 55°C. Este complet 
•disociată la 360°C. 

încălzind în autoclavă la 150°C un amestec de acid fluorhidric şi pen- 
tafluorură de antimoniu se obţine SbCUF,.2HF (W. B. VVhalley — 
1948). 

Trifluorodiclorura de antimoniu se obţine în reacţia între trifluorură 
•de antimoniu şi clor la 135°C sub o anumită presiune (A. L. H e n n e şi 
P. Trott — 1947). Tratarea pentaclorurii de stibiu cu trifluorură de 
.arsen produce [SbCl 4 ] + F~ care este un electrolit puternic în trifluorură de 
arsen lichidă şi se descompune la peste 83°C (L. Kolditz — 1957). 

Oxihalogenuri. în procesul de hidroliză a halogenurilor se formează 
intermediar oxihalogenuri. Dintre oxicloruri cele mai sigure sînt SbOOl 
şi Sb 4 0 5 Cl 2 . 

Oxiclorura SbOCl se obţine descompunînd triclorura de antimoniu 
cu alcool absolut în tub închis la 150°C sau încălzind amestecul: 

Sb 4 0 3 + HgClj HgO + 2SbOCl 

■Constă din cristale albe romboedrice. Posedă o reţea stratificată (M. 
E d s t r a n d—1953). Straturile constau din ioni [Sb 5 0 6 Cl 4 ] 24 ' legate prin 
■ionii CI - care mai rămîn. 

Pulberea lui Y. Algaroth Sb 4 OjCl 2 se obţine hidrolizind la rece triclo¬ 
rura de antimoniu. Este o pulbere albă, cristalizată în sistemul monocli- 
mic. Se dizolvă în acid clorhidrie şi acid tartric. Pulberea lui Algaroth izo- 
imorfă eu Sb 4 0 5 Br 2 cristalizează în reţea stratificată (M. Edstrand 
- 1947). 
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COMBINAŢIILE OXIGENATE ALE ANTIMONIULUI 

Se cunosc sigur trei oxizi ai antimoniului: Sb 2 0 3 , Sb 2 0 4 şi Sb 2 0 5 . 
încălzind pentaoxidul de diantimoniu, A. Simon (1927) şi E. T li a- 
1 e r (1927) au pus în evidenţă patra oxizi, dintre care Sb 6 0 13 poate fi scris 
ca Sb 2 0-.2Sb 2 0 4 (fig. 230)- F. S. D a i n t o n (1947) a ajuns la concluzii' 

asemănătoare oxidînd vaporii de anti¬ 
moniu. Toţi oxizii de antimoniu sînt 
solizi de culoare albă. Trioxidul de di¬ 
antimoniu este amfoter, el se dizolvă 
atît în baze cît şi în acizi. Din cauza 
proprietăţilor acide foarte slabe ale 
trioxidului de diantimoniu, antimoniţii 
sînt puternic hidrolizaţi. Caracterul 
bazic al trioxidului de diantimoniu in¬ 
dică faptul că elementul posedă un 
caracter mai metalic decît arsenul. 

Trebuie remarcat că nici un acid 
al antimoniului nu se cunoaşte. Pro¬ 
prietăţile lor şi constantele de aciditate 
nu se pot studia decît indirect, studiind liidroliza sărurilor lor alcaline. 
Deşi există analogie între compuşii oxigenaţi ai fosforului, arsenului şi 
antimoniului, totuşi aceasta nu este perfectă. Formulele din tabelul 109 
sînt în unele cazuri comode însă nereale. 



O 1*00 800 1200 t;c 

Fig. 230 


Tabelul 100. Combinaţiile oxigenate ale antimoniului 


Gradul de 
oxidare 

Oxizii 

Acizii 

Sărurile 

3 

Sb 2 0 3 

trioxid de diantimoniu, 
dridă anlimonioasă 

Sb.O, 


1 

| 

Sb 3 + , SbO+ 

Săruri de antimoniu şi antimonil şi 
NaSb0 2 

dioxoantimoniaţi (III), mctaanti- 
moniaţi 

K 2 Sb 2 0 5 (?) hipoantimoniaţi 

M 3 Sb0 4 

tetraoxoanţimoniaţi (V), ortoanli- 
moniaţi; M'SbOj trioxoantimoni- 
aţi (V), metaantimoniaţi; 

M'Sb (OH) 6 hexahidroxoantimoni- 
aţi (V), impropriu piroantimoniaţi 
M 2 H 2 Sb 2 0, -5H 2 0 


| 

5 

mixtă 

Sb 2 O s 

pentaoxid de diantimoniu . 
anhidrida antimonică 

1 



1 
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Trioxidul de diantinioniu Sb 2 0 3 . Trioxidul de diantimoniu se găseşte 
în natură ca senarmontit (H. H. de S e n a r m o n t — 1851) sau ca 
valentinit (Bendaut — 1832). 

Se prepară prin hidroliza triclorurii de antimoniu redistilată cu o 
soluf.ie fierbinte de amoniac. Se reia operaţia pînă cînd lichidul nu mai 
conţine clor şi se spală cu apă pînă cînd nu mai are reacţie alcalină. Se 
poate hidroliza sulfura de antimoniu (III) tratată cu sulfatul unui metal 
alcalin şi acid sulfuric. Trisulfura de diantimoniu reacţionează în tub 
închis la 200°C, cu oxidul de mercur (II) astfel: 

Sb,S 3 -f 3HgO Z— 3HgS -f- Sb 2 0 3 

Antimoniul ca atare poate fi oxidat cu aer, apă şi oxidanţi: 

4Sb + 30 2 = 2Sb 2 0 3 AH = - 2.167 kcal 

Rezultă şi prin tratarea triclorurii sau a pulberii lui Algaroth cu carbonat 
de sodiu : 


2SbCl 3 + 3Xa 2 C0 3 = Sb,0 3 -f 6XaCl -f 3CO, 

Sb 4 0 5 Cl 2 -f- Xa 2 C0 3 = 2Sb 2 0 3 + 2XaCl + C0 2 

Se prezintă în două forme cristaline: valentinitul prismatic ortorombic 
şi senarmontitul octaedric cubic. Cînd se încălzeşte, varietatea cubică, 
devine ortorombică la 570°C : 

Sb 2 0 3 (cubic) Z~~* Sb 2 0 3 (ortorombic) A H = 3,2 kcal 

Transformarea este enantiotropă insă eu o viteză foarte lentă de la dreapta 
la stingă, ceea ee explică faptul că valentinitul poate exista în natură la 
temperatura obişnuită. Valentinitul ortorombic se obţine arzînd anti¬ 
moniul la 630“C şi răcind lent trioxidul de 
diantimoniu. Se mai formează tratind o 
soluţie clorhidrică de clorură de antimo¬ 
niu (III) caldă cu carbonat de sodiu şi 
filtrînd, sau deseompunînd oxiclorura de 
antimoniu cu vapori de apă la 150°C sau 
calcinînd sulfura de antimoniu (III). Trioxi¬ 
dul de diantimoniu este alb ca zăpada cînd 
este pur. Densitatea valentinitului este 
5,67. Studiul cristalelor cu raze X arată 
că este vorba de o macromoleculă (Sb 2 0 3 )„ 
unidimensională. Unghiurile Sb-O-Sbsînt 
115 şi 129°, iar unghiurile O-Sb-O sînt 81, 91 şi 99“ (fig. 231). 

A. Bystrom (1947) afirmă că în cristal există dimpotrivă mole¬ 
cule Sb 4 O e . 
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Structura formei cubice este de tip diamant. în nodurile reţelei se 
găsesc molecule Sb 4 0 6 de structura alăturată : 




/ Sb \ 

O 

I 

O O-J 


Sb 


'O' 


Pentru a prepara varietatea cubică stabilă la frig se hidrolizează 
triclorura SbCl 3 în prezenţa unui mare exces de apă sau mai simplu cil 
amoniac sau carbonat de sodiu pentru a evita formarea oxiclorurii de 
antimoniu. Senarmontitul se obţine condensînd rapid vaporii de oxid. 
în acest fel se păstrează structura Sb 4 0 6 ca în cazul P 4 0„ şi As 4 0 6 . Densi¬ 
tatea de vapori indică formula Sb 4 0„. Disocierea sa începe peste 1560°C. 
Este o formă instabilă la temperatura ordinară. Densitatea sa medie 
este 5,3. Se topeşte la 656°C. Temperatura de fierbere este 1456°C. 

Anhidrida antimonioasă este un amfoter. 

Beacţiile anhidridei ant.imonioase în mediu bazic şi acid sînt: 

Sb.Oj + 2HO- zr 2SbO» + H,0 
Sb.Oj + 2H+ 2SbO+ + H,0 

Din soluţii alcaline cristalizează antimoniaţi (III) ca de exemplu 
NaSb0 2 -3H 2 0. Aceştia sînt nişte metaantimoniaţi. Ei se dizolvă in acid 
clorhidric concentrat. Cu acizii se formează săruri de antimoniu (III) : 

Sb,O a + CHC1 z=î 2SbCl s + 3H a O 
Sb,0 3 + 6HNOj z=t 2Sb(N0 3 ), + 3H,0 
Sb 2 0 3 + 3H.SO, ZT? Sb 2 (SO,) s + 3H 2 0 

Sărurile de antimoniu se obţin greu în stare pură deoarece hidrolizează 
uşor dînd compuşi bazici insolubili numiţi săruri de antimonil SbOCl, 
(Sb0) 2 S0 4 . Trioxidul de diantimoniu este redus de hidrogen la roşu. Cu 
clorul la cald formează cloruri. încălzit în aer între 590 şi 775°C formează 
tetraoxid. Cu trifluorura de brom formează un compus de adiţie complex 
SbBrF g sau(BrF 2 ) + (SbF 6 )~. Trioxidul de diantimoniu reacţionează cusulful 
formînd sulfură de antimoniu (III) şi anhidridă sulfuroasă. Cu clorura de 
sulf formează triclorură de antimoniu, anhidridă sulfuroasă şi sulf. Este 
redus uşor de cărbune şi oxid de carbon. Azot.ura de bor îl reduce, iar 
tetraclorura de siliciu reacţionează după reacţia : 


3 SiCl, + 2Sb,O s = 4SbClj + 3SiO, 
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Cianurile, formiaţii, metalele alcaline, magneziul, aluminiul îl reduc la 
metal. Amalgamul de sodiu îl reduce la hidrură şi metal. Tiosulfatul de 
sodiu îl transformă în sulfura de antimoniu (III). 

Trioxidul de diantimoniu intră în constituţia unor sticle şi de aceea 
se întrebuinţează la fabricarea emailurilor. 

Acidul antimonios şi antimoniţii. Trioxidul de diantimoniu se dizolvă 
în hidroxizi, ca o anhidridă acidă. Antimoniţii trataţi cu acizi ar trebui 
să elibereze acid antimonios, însă se pune în libertate oxid şi apă fără a 
se cunoaşte precis modul de disociere al acestora. Oxizii hidrataţi se obţin 
prin acţiunea acizilor, hidroxizilor sau a sării unui metal alcalin asupra 
unei soluţii de tartrat dublu de antimoniu şi potasiu. Se mai obţin prin 
acţiunea sulfatului de cupru asupra unei soluţii alcaline de sulfură de anti¬ 
moniu (III) sau descompunînd emeticul cu acid clorhidric. 

Curba presiunilor de vapori la deshidratare sau hidratare la 18°C, 
nu indică formarea unui hidrat definit ci numai a unor forme coloidale 
de trioxid de diantimoniu (fig. 232). Totdeauna trioxidul de diantimoniu 
conţine pe lîngă moleculele de apă, ioni H + ,HO _ şi alţi ioni adsorbiţi. 
Deci nu este vorba de acizi antimonioşi definiţi (A. SimonşiH. Po- 
ehlmann — 1925), ci de coloizi care reţin apa mai mult sau mai puţin 
prin adsorbţie. Numai convenţional se admite existenţa unui acid metaan- 
timonios care se disociază ca o bază spre a da ionul antimonil: 

Sb02 + H+ <=ZÎ SbOOH <ZZ! SbO+ -f OH" (pK — 10) 

Aceşti acizi se formează de pildă în reacţia : 

K(C 4 0 # H 2 Sb).H 2 0 + H 2 S0 4 + 2H a O = H 6 C 4 0, + KHS0 4 + Sb(OH) 3 

Dimpotrivă există în soluţii 
alcaline săruri numite antimoniţi 
care se pot reprezenta ca metaan- 
timoniţi MSb0 2 .wH 2 0, sau hidro - 
xoantimoniţi M[Sb(OH) 4 ], pentru 
a evita scrierea unei sări hidratate. 

Antimoniţii metalelor alcaline 
sînt puternic hidrolizabili. For¬ 
mează soluţii clare numai în exces 
de alcalii. Sînt reducători puter¬ 
nici. Reduc azotatul de argint la 
metal, cromaţii la cromiţi etc. 

Sarea de sodiu este mai puţin 
solubilă decît cea de potasiu. Prin dublă descompunere cu sărurile 
metalelor grele se formează precipitate asimilabile cu un amestec de 
oxizi hidrataţi. 

Oxidul uscat, la fierbere, reacţionează cu alcoolii sau fenolii formînd 
esteri Sb(OR) 3 bine definiţi şi distilabili. Apa se îndepărtează prin disti- 
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lare sau antrenare cu un lichid auxiliar (B. A. A r b u z o v şi V. S. V i n o- 
gr a d o v a — 1951). Antimoniţii anhidri se obţin prin deshidratarea 
oxizilor în proporţii stoechiometrice (Zn, }Ig, Un, Fe 11 , Co 11 , îfi) la cald 
sau încălzind în vid sau în gaz inert. Structura lor (fig. 233) arată că este 
vorba de lanţuri octaedrice cu M în centru. 
Atomii de antimoniu leagă aceste lanţuri 
(S. S t ă h 1 — 1943). 

lîecunoaştereşi determinare. 
Sărurile solubile de antimoniu se recunosc prin 
tratare cu o iodură de potasiu 10 % în prezenţa 
acidului sulfuric pur. Se formează un precipitat 
roşu cărămiziu de triiodură de antimoniu. Cu 
liexametilentetramina se formează un precipi¬ 
tat caracteristic, tn soluţie clorhidrică diluată 
de acid tartric formează cu pirogalolul un 
precipitat alb. Tioureea, tetrametiltioureea, 
metilfluorona, derivaţii aldehidei salicilice 
sînt reactivi specifici pentru sărurile solubile 
ale antimoniului. Pe o lamă de platină în con¬ 
tact cu un grăunte de staniu apare o pată brună. Sărurile antimoniului 
trivalent formează cristale incolore in soluţie cloroformieă cu cupferona 
(C 0 H 5 îf 2 O 2 ) 3 Sb. 

Tctraoxidul de diantimoniu Sb 2 0 4 . Se găseşte în stare naturală ca 
cervantită şi sub formă monohidratată ca stibiconită sau ocru de anti¬ 
moniu. Relaţiile oxizilor de antimoniu cu Sb 2 0 4 sînt: 

700 - 900°C 350-400’C 

Sb.,0 3 + 1/2 0^. _ i Sb,0 4 < - Sb,O s 

960*C 

Se observă că tetraoxidul de diantimoniu nu se oxidează niciodată la pen- 
taoxid de diantimoniu. Are aspectul unei pulberi albe-slab gălbuie care 
devine galbenă la încălzire. Cervantita naturală constă din cristale orto- 
rombice de densitate 4,08. Densitatea celui preparat creşte cu durata calci - 
nării. Diagrama de raze X aminteşte pe cea a trioxidului de diantimoniu. 
Tetraoxidul de diantimoniu hidratat este cubic. 

Acest compus trebuie privit ca Sb ni Sb v 0 4 (O. Zedlitz — 1932). 
Este rău conducător de electricitate. Deşi greu solubil în apă soluţia înăl- 
băstreşte hîrtia de turnesol. 

Antimoniul reduce tetraoxidul de diantimoniu, iar sulfura de amoniu 
îl reduce la trioxid de diantimoniu şi se degajă dioxid de sulf. De asemenea 
este redus de amestecul de acid clorhidric şi iodură de potasiu : 

Sb 2 0 4 + 8HC1 + 2KI = 2SbCl 3 + h + 4H 2 0 + 2KC1 

Este redus uşor de hidrogen, carbon şi cianură de potasiu la metal. Are 
căldura de formare circa 209 kcal. Este puţin solubil în apă (3,8.10 -5 g.l _1 ). 
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Prin metodele titrimetriee în soluţie s-au pus iu evidenţă ionii Sb 3 ’" şi 
Nb 5+ (N. KonopikşiJ. Zwiauer — 1952). Este un oxid acid deoa¬ 
rece se dizolvă în hidroxizi alcalini, dar nu se dizolvă în acizi. Se pare că 
ii corespund săruri numite antimoniaţi (IV), care se obţin prin topirea 
liidroxizilor alcalini eu tetraoxid de diantimoniu (de exemplu K 2 Sb 2 0 5 ). Se 
consideră o anhidridă mixtă, 

Pentaoxidul de diantimoniu. Se obţine pentaoxid de diantimoniu din 
pulbere de antimoniu şi oxid de mercur sau mai practic oxidînd antimo- 
niul, sulfura de antimoniu (III) sau alţi compuşi cu acid azotic, peroxid 
de sodiu sau apă oxigenată. In laborator se lucrează Intr-un refrigerent 
cu reflux. 

Oxidul astfel obţinut este insolubil, insă reţine o cantitate de apă in 
parte combinată. Se poate usca incălzindu-1 fără a depăşi temperatura 
de 300°C. 

Se poate obţine şi hidrolizind pentaelorura de antimoniu eind se ob¬ 
ţine un compus hidratat care se usucă. Tratind antimoniaţii cu acizi pu¬ 
ternici se obţine pentaoxidul de diantimoniu. Anhidrida antimonică este 
o pulbere galbenă care se închide la culoare la încălzire. Are densitatea 
3,78. Studiile cu raze X ale cristalului cubic nu sînt concordante din cauza 
prezenţei apei în probele respective. Prin piroliză, pentaoxidul de dianti¬ 
moniu pierde apă de hidratare apoi apă de constituţie. Pierderea oxige¬ 
nului începe paralel între 350 şi 400’C. Este insolubil în apă şi solubil in 
acid clorhidric şi hidroxizi alcalini. 

Măsurind presiunea oxigenului la diferite temperaturi se trage con¬ 
cluzia că pentaoxidul de diantimoniu nu se descompune sub 350°C. Căl¬ 
dura de formare a pentaoxidului de diantimoniu fiind de circa 230 kcal 
reacţiile corespunzătoare sînt exoterme. 

Hidrogenul născînd transformă cantitativ pentaoxidul de dianti¬ 
moniu în hidrogen antimoniat. Pentaoxidul de diantimoniu este redus 
de hidrogen, carbon şi oxid de carbon la temperaturi de 100—200°C. Clorul, 
la temperatură moderată, formează triclorură de antimoniu şi oxigen. 
Analog reacţionează sulful formind trisulfură de diantimoniu şi dioxid 
de sulf. Cu clorura de sulf are loc reacţia : 

2Sb 2 O s + 6S 2 C1 2 = 4SbCl 3 + 5SO. + 7S 
Cu tetraclorura de siliciu, in tub închis, are loc reacţia : 

280®C 

5SiCl, + 2Sb.O s = 5SiO. + 4SbCi 3 + 4C1 2 

Este dizolvat la cald de acidul clorhidric concentrat. Uneori a fost uti¬ 
lizat drept catalizator. 

Hidraţii pentaoxiduhii de diantimoniu. Pentaoxidul de diantimoniu 
este practic insolubil în apă, totuşi înroşeşte hirtia de turnesol. El se di¬ 
zolvă într-o soluţie concentrată de hidroxid de potasiu formind antimo¬ 
niat (V) de potasiu. 
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Prin hidroliza soluţiilor acide de pentaelorură de antimoniu sau prin 
fierberea soluţiilor care conţin hidroxid de potasiu cu acid azotic se obţin 
precipitate albe ce conţin pentaoxid de diantimoniu şi apă. Hidraţii aceş¬ 
tia se incadrează în formele Sb 2 0 5 - liJLO (n =1, 2, 3, 4, o, 6). S-a crezut 
că există mai mulţi acizi. 



Timpul, ere 
Fig. 231 


Pe baza analogiei cu fosforul şi arsenul, s-a admis că există meta- 
antimoniaţi, piroantimoniaţi şi ortoantimoniaţi, fără a epuiza lista hidra- 
ţilor. E. S. T o m u 1 a (1921) a crezut că prin măsurători de conductibili- 
tate a pus in evidenţă ortoac-idul. G. Jander (1918) a arătat că nu 
există hidraţi definiţi ci este vorba de un gel care suferă o deshidratare 
continuă (fig. 234). Presiunea de vapori prezintă histerezis. Acest gel 
este peptizabil prin acizi sau baze, care sînt greu de spălat. La ultrami- 
eroscop s-a pus în evidenţă caracterul dispers al sistemelor. 

.4 n t i m o n taţi i. Antimoniaţii au fost descrişi prin analogie 
cu fosfaţii. Această analogie limitează condensarea anionilor de ant.i- 
moniatlacîteva tipuri SbO, , SboOţ - şi SbOJ ,perind studiul radiocristalo- 
grafic relevă chiar pentru compuşii anhidri o structură macroionică. 

Pe baza unei idei teoretice a lui L. P a u 1 i n g (1933) asupra analogiei 
cu telurul şi pe baza raporturilor razelor s-au găsit cu raze X structuri 
în care antimoniul este hexacoordinat. 

Topind pentaoxidul de antimoniu cu hidroxid de potasiu şi dizolvînd 
topitura in apă, cristalizează substanţa numită piroantimoniat acid de 
potasiu : 


Sb 2 0 5 + 2KOH + 5H 2 0 = K 2 H 2 Sb 2 0,-5H 2 0 

Măsurători de conductibilitate arată prezenţa a doi ioni, ca pentru un acid 
monobazic, şi nu a cinci ioni cum ar trebui să rezulte din disocierea unei 
sări acide ce derivă de la un acid tetrabazic : 

K 2 H 2 Sb 2 0,;zz?2K r + 2H+ -ţ- Sb.oţ" 
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Eezultatele au fost confirmate crioscopic, prin viteză de difuziuue şi prin 
dializă. Plecînd de la anionul [Sb(OH) 6 ] - unele săruri trebuie reformuîate: 
I7a 2 H 2 Sb,0 7 -5H 2 0 ca 2Na[Sb(OH) 6 ], Mg(Sb0 3 ) 2 .12H 0 0 ca Mg(H 2 o) 6 
[Sb(OH) 6 “] 2 , NaFSbOF 3 H 2 0 caNa[SbF 4 (OH) t ], Cu(KH 3 ) 2 (Sb0 3 ) 2 -9H 2 0 
ca [Cu(XH 3 ) 3 (H 2 0) 3 ] [Sb(0H) 6 ] 2 şiLiSb0 3 .3H,0 este scris ca Li[Sb(OH)g] 
Spectrele în infraroşu ale acestor săruri sînt diferite de cele ale piro- 
acizilor din această grupă. 

P. Souchay şi D. Peschansky (1948) au preparat acidul 
H[Sb(OH) 6 ] oxidînd cu apă oxigenată o soluţie alcalină de oxid de anti¬ 
moniu (III) precipitînd cu alcool şi purificând produsul. Acidul se con. 
densează în mediu insuficient alcalin : 

6Sb(OH)<T + 3H+^z!HSb # oJf + 19H s O K =8,5-10 23 

în mediu alcalin se pare că pot exista compuşi de condensare minoră : 

2[Sb(OH) 8 ]“ + HO - = (Sb 2 0 6 (0H)] 3 ~ + 6H 2 0 

S-au preparat compuşi şi cu grad mai mare de condensare ca de exemplu 
K 3 [Sb 6 0 14 ]. Prin dublu schimb s-au preparat hexahidroxoantimoniaţi, con¬ 
sideraţi altă dată metaantimoniaţi, hidrataţi: Ag[Sb(OH) 6 ], K[Sb(OH) 6 ] 
Pare deci exclusă existenţa anionilor Sfc07, Sb 2 Of - şi SbOij - analogi fosfo¬ 
rului şi arsenului. 

Se poate imagina ionul liexahidroxoantimoniat [Sb(OH) 6 ]~ rezultat 
clintr-un pentahidroxid ipotetic Sb(OH) 5 prin alipirea unui ion OH", 
aşa cum ionul cloroantimoniat SbCl<r provine din SbCl 5 şiCl~. După cum 
se vede, antimoniul are numărul de coordinaţie şase faţă de numărul 
de coordinaţie patru al fosforului şi arsenului. Descompunînd termic 
hexakidroxoantimoniaţii, topind pentaoxidul de diantimoniu cu carbonatul 
unui metal alcalin sau trioxidul de diantimoniu la aer cu carbonatul 
unui metal alcalin sau un oxid metalic se obţin compuşi în care există 
totdeauna grupele octaedrice Sb0 6 . S-au obţinut astfel compuşi de formule 
M'Sb0 3 , M"Sb 2 0 6 , M"'Sb0 4 , (M'"=Fe, Al, Cr, Eli, Ga) şi M' 2 Sb„0 7 
(M"=Sr, Ca, Cd, Pb). 

Metaantimoniaţii sînt dimorfi, una din forme fiind de tipul ilmenit. 

Din categoria a doua, cînd raza lui M" nu este prea diferită de a 
antimoniului (Mg 2+ =0,80 A, Zn 2+ = 0,74 A, Fe 2+ = 0,75 A, Co 2+ =0,72A, 
Ni 2+ = 0,69 A şi Sb 5+ = 0,G2 A), se obţin compuşi cu grupe octaedrice 
SbO e aliniate, cu două laturi paralele comune în lungul celulei prismatice. 
Ionii M" sînt aliniaţi de-a lungul acestor laturi. Celula constă din trei 
motive Sb 2 O e asemănătoare rutilului, de unde numele de trirutil. Cînd 
raza lui M" este mai mare (Cd 24 ' =0,97 A, Ca 2 ' 1 =0,99 A, Hg 2t =1,10 A, 
Sr 2 i =l,13 A, Pb 2+ =1,21 A Ba 2+ =1,35 A) celula devine prismatică 
hexagonală. 

Oxizii mieşti de tipul M"'Sb v 0 4 au structura rutilului în care metalul 
şi antimoniul ocupă ia întîmplare locurile metalului tetravalent. 
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O soluţie a unui antimoniat este un bun agent de oxidare : 

SbO+ + 5H 2 0 = HSb(OH) 6 + 3H+ + 2c £° K -0,7 V 

Acidul antimonic este considerabil mai slab decit acidul arsenic şi în 
consecinţă antinioniaţii suferă o hiroliză puternică în soluţie apoasă. 

necunoaştere şi determinare. Metodele principale 
utilizează iodul, bromaţii, permanganaţii şi dicroniaţii drept oxidanţi. 
Pentaclorura de antimoniu formează cu difenilbutadiena o coloraţie 
violetă. Piroantimoniaţii formează cu clorura hcxaaminocobaltică, cris¬ 
tale caracteristice (W. A. Hynes şi L. K. Yanowski — 19.38). 
Antimoniul pentavalent formează cu acidul bromhidric concentrat un 
complex galben caracteristic (W. îsielsch şi G. B fii tz— 1954). 
Antipirina formează cu săruri de antimoniu pentavalent în soluţie elor- 
hidrică un precipitat roşu-cărămiziu, pe cînd cu ionii trivalenţi unul 
galben auriu. Cu rodamina B, antimoniul formează o pată violetă şi cu 
acidul fosfomolibdic una albastră. Metoda se poate utiliza şi colorimetric. 


CliMijf\.V|IILi: AXTIMCMLLll CU SILFUL 

în reacţia dintre sulf şi antimoniu se obţine trisulfura de diantimoniu. 
S-au descris şi o tetra şi o pentasulfură de diantimoniu. Trisulfurii şi 
pentasulfurii de diantimoniu le corespund săruri numite tioantimoniţi 
şi tioantimoniaţi. Din analiza termică a sistemului S—Sb s-a pus în evi¬ 
denţă numai trisulfura de diantimoniu. Sulfurile de antimoniu au caracter 
amfoter deoarece se dizolvă în baze şi acizi concentraţi. Analogia acestor 
compuşi cu cei ai arsenului este totală. Sulfurile de antimoniu sînt inso¬ 
lubile în carbonat de amoniu spre deosebire de cele de arsen. 

Trisulfura de diantimoniu Sbjfij. Trisulfura de diantimoniu se gă¬ 
seşte în stare naturală cristalizată numită stibină. 

Trisulfura de diantimoniu cristalină, se obţine prin acţiunea 
hidrogenului sulfurat asupra vaporilor de triclorură de antimoniu, direct 
din elemente sau disociind pentasulfura la 200°C în curent de dioxid 
de carbon. 

Trisulfura de diantimoniu amorfă se obţine trecînd un curent 
de hidrogen sulfurat printr-o soluţie acidă de antimoniu, ca un precipitat 
roşu. Cu clorura de antimoniu reacţia este reversibilă 

3H 2 S + 2SbCl, = Sb.Sj + 6HCI 

încălzind varietatea amorfă, aceasta devine neagră cenuşie topindu-se 
la 550°C Produsul topit, răcit lent, cristalizează ca stibină, însă prin 
răcire bruscă se obţine un solid sticlos roşu, care pulverizat dă o pulbere 
portocalie. Trisulfura de diantimoniu amorfă se obţine răcind brusc 
sulfura topită. 
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Trisulfura de diantimoniu cristalizează in sistemul ortorombic şi 
are densitatea 4,65. Cristalele au torn a unor priBme lungi ortorombice, 
piramidale şi adesea au aspect fibros. Se topeşte la 549 C C. Sublimă în 
absenţa aerului la 500°C şi fierbe la 1180°C. Conduce rău curentul electric 
rezistivitatea sa fiind 10® Qcm. în stare topită devine conductibilă. Con- 
ductibilitatea creşte la lumină mai ales la lumină verde, ceea ce permite 
fabricarea unor celule fotoelectriee. Mici cantităţi de impurităţi au o 
importanţă mare. Constanta dielec-trieă este sub 81. Cu raze X s-a dovedit 
că trisulfura dc diantimoniu roşie este amorfă şi trece intre 75 şi 115°C 
în cea neagră cristalină. Densitatea sulfurii amorfe este circa 4,2. 

Trisulfura de diantimoniu coloidală se obţine trecînd un curent de 
hidrogen sulfurat printr-o soluţie de sare de antimoniu diluată sau prin 
tartratul de antimonil, mojarînd trisulfura de diantimoniu cu zahăr şi 
dizolvînd-o în apă sau trecînd hidrogen sulfurat prin soluţie de ant.imoniat 
de sodiu in prezenţa gelatinei. 

Culoarea depinde de mărimea micelelor. Aceasta trece de la roşu la 
galben, cînd concentraţia trece de la 2,5.10 -5 la IO -7 . Lumina transmisă 
este complet polarizată. Eliminînd hidrogenul sulfurat, hidrosolul devine 
mai sensibil la electroliţi. 

Trisulfura de diantimoniu este un compus exoterm. Disocierea începe 
pe la 600°C. Este redusă de hidrogen peste 360°C, de carbon, disulfură de 
carbon şi oxid de carbon : 

Sb 2 S 3 + 3CO 2Sb + 3COS 

Antimoniul este deplasat din sulfură de metalele alcaline, aluminiu, zinc, 
fier şi cupru (700°C). Halogenii deplasează sulful, în condiţii diferite de 
temperatură, formîndu-se trihalogenuri. Trisulfura de diantimoniu arde 
în aer cu flacără albastră formînd anhidridă sulfuroasă şi un amestec 
pe oxizi de antimoniu. Ozonul şi apa oxigenată o transformă în sulfat 
pe antimoniu. Chiar apa la fierbere o oxidează. Cu apă în exces se formează 
acid antimonic, iar în mediu alcalin antimoniaţi. Acidul sulfuric diluat 
transformă trisulfura de diantimoniu amorfă în cristalină, iar cel concentrat 
formează sulfat de antimoniu, dioxid de sulf şi sulf. Acidul azotic o trans¬ 
formă în sulfaţi, azotaţi şi sulf, iar cel fumans în acid antimonic şi sulfaţi. 
Prin topire cu azotat de potasiu şi cărbune are loc reacţia : 

Sb 2 S 3 + 8KN0 3 + 6C = 2Sb + 3K 2 S0 4 + K 2 C0 3 + 4C0 3 + CO + 4N 2 
Prin topire sau dizolvare în soluţii alcaline, la fierbere, se formează 
antimoniţi şi tioantimoniţi. 

Trisulfura de diantimoniu este oxidată de oxidul de mercur (II) 
la 200 D C : 

Sb 2 S 3 + 3HgO 3HgS + Sb 2 0 3 

Trisulfura de diantimoniu se dizolvă în acid fluorhidric cu formare de 
complecşi, iar cu acidul elorhidric are loc reacţia reversibilă : 

■ Sb 3 S 3 + 6HCI —- 2SbClj + 3H 2 S 
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Cu acidul iodkidric se formează o iodosulfură de antimoniu SbSX. Cu 
clorurile fosforului se formează triclorură de antimoniu şi trisulfură de 
difosfor. Cu oxiclorura de carbon la 300°C formează triclorură de anti¬ 
moniu. 

Trisulfură de diantimoniu amestecată cu un azotat sau un clorat de 
potasiu dă prin combustie o lumină albă vie, utilizată in pirotehnie. 

Tioantimoniţii. Se prepară tioantimoniţi prin topirea simultană 
a celor două sulfuri, sau prin acţiunea unei sulfuri solubile asupra trisulfurii 
de diantimoniu, sau dintr-uu tioantimonit solubil cu sarea metalului 
respectiv : 

Sb 2 S 3 + 3S 2 - = 2 SbSg“ 

Topind clorurile de cupru, argint, plumb, staniu cu trisulfură de dianti¬ 
moniu se obţin tioantimoniţii respectivi. Prin acţiunea hidroxizilor 
alcalini sau alcalino-pămîntoşi asupra trisulfurii de diantimoniu se obţin 
tioantimoniţi : 

Sb 2 S 3 + 60H- = SbSg" + SbO* - + 3H 2 0 

Tratînd trisulfură de diantimoniu cu sulf ură acidă de amoniu şi precipit ind 
eu alcool se formează tioantimoniţi de amoniu : 

Sb 2 S 3 + 6NH 4 HS = 2(NH 4 ) 3 SbS 3 + 3H 2 S 

Tioantimoniţii metalelor alcaline sînt solizi, galbeni, roşii sau bruni şi se 
topesc fără descompunere în absenţa aerului. Cei ai metalelor grele sînt 
negri sau roşii. Unii dintre ei se pot obţine în stare cristalină, de exemplu 
Na 3 SbS3-9H 2 0. încălziţi la aer, tioantimoniţii se descompun formind 
anhidridă sulfuroasă şi oxizi metalici. T o c c o, intr-un exces de imagi¬ 
naţie, i-a considerat ca derivînd de la acizii: H 3 SbS 3 , HSbS 2 , H 4 Sb 2 S 5 , 
H 6 Sb 4 S 9 , H 2 Sb 4 S 7 , H 10 Sb 8 S 17 şi H 2 Sb 2 S 13 . Deşi există un număr mare 
de astfel de compuşi, se ştie puţin asupra structurii lor. 

Tetrasulfura de diantimoniu. Se presupune că se formează tetra- 
sulfura de diantimoniu prin acţiunea hidrogenului sulfurat asupra soluţiilor 
de tetraoxid de diantimoniu sau descompunînd cu acid tartric soluţia 
de trisulfură de diantimoniu în sulfat acid de potasiu. Sarea lui Schlippe 
se descompune conform reacţiei: 

2Na 3 SbS 4 + 6HC1 = Sb 2 S 4 + S + GN'aCl + 3H 2 S 

Prin acţiunea disulfurii de carbon asupra pentasulfurii de diantiomniu 
s-ar obţine tetrasulfură de diantimoniu. 

Pentasuifura de diantimoniu. Această combinaţie există in stare 
naturală. Este cunoscută în practică sub denumirea de sulf aurit de anti¬ 
moniu (sulfur-auratum). 

Se prepară prin acţiunea hidrogenului sulfurat la rece asupra compu¬ 
şilor antimoniului pentavalent. Se lucrează cu pentaclorură de antimoniu 
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sau mai bine cu pentaoxid de diantimoniu in soluţie clorhidrică 10—20% 
(E. B u n s e n — 1878). Descompunerea unui tioantimoniat cu acizi 
furnizează pentasulfură de diantimoniu: 

2Na 3 SbS 4 + 3 HoS 0 4 = Sb 2 S 5 + 3Na,S0 4 -f 3H 2 S 

Trecînd un curent de hidrogen sulfurat printr-o soluţie clorhidrică de 
pentaclorură de antimoniu se formează pentasulfură de diantimoniu. 
.Sulful separat se îndepărtează cu disulfură de carbon. 

Proaspăt precipitată, pentasulfură de diantimoniu are o culoare roşie 
albastră, insă se descompune lent dînd un amestec de trisulfură de diantimo¬ 
niu portocalie şi sulf. Are aspectul unei pudre colorată în brun-negru, 
brun-galben, roşu-oranj. La 110 C C se descompune termic în tetrasulfură 
de diantimoniu şi sulf, iar între 110 şi 150 C C se descompune în trisulfură 
de diantimoniu şi sulf, apoi sublimă în absenţa aerului. 

Hidrogenul la roşu o reduce la antimoniu. încălzită în aer arde. Este 
solubilă în acid clorhidric concentrat. în mediu amoniacul este oxidată de 
apa oxigenată. 

Tioantimoniaţii. Topind pentasulfură de diantimoniu cu sulfură de 
sodiu şi sulf şi lăsînd să se răcească se depune sarea lui K. F. Schlippe 
(1821) ya 3 SbS 4 • 9H 2 0 în tetraedri strălucitori efluorescenţi la aer uscat : 

3Na 2 S + Sb 2 S 5 = 2Na 3 [SbS 4 ] 

Se obţine şi prin acţiunea hidroxidului de sodiu fierbinte asupra unui ames¬ 
tec de sulf şi trisulfură de diantimoniu. S-au preparat o serie de combinaţii 
complexe de la sarea lui K. F. Schlippe : [SbS 4 ] [Cren 2 j • 2H 2 0, [SbS 4 ] 
[Co(NIT 3 ) 6 ] etc.(cn fiind etilendiamină). Pentasulfură de diantimoniu este 
solubilă în polisulfuri alcaline. Se formează tioantimoniaţi. 

Sulfurile de antimoniu sînt folosite pentru a vulcaniza cauciucul şi 
pentru a-1 colora. Anumite amestecuri care conţin sulfuri şi oxisulfuri sînt 
folosite ca pigmenţi în pictura fină (ehinovar de antimoniu). Kermesita 
(sau kermesul mineral) este o oxisulfură naturală roşie ca cireaşa sau cafenie 
auriu de formulă 2Sb 2 S 3 • Sb 2 0 3 , care a fost reprodusă şi în laborator. 

Halogenosulfuri. Tratînd cu atenţie triclorura de antimoniu topită cu 
un curent de hidrogen sulfurat uscat se obţine un compus roşu brun dc 
tioclorură de antimoniu SbSCl. Prelungind acţiunea hidrogenului sulfurat 
se obţin cristale prismatice de formulă Sb 4 S 5 Cl 2 . în reacţia dintre penta¬ 
clorură de antimoniu şi hidrogen sulfurat se separă cristale albe de tiotri- 
clorură de antimoniu SbSCl 3 . Hidrogenul sulfurat acţionează asupra tri- 
bromurii de antimoniu formînd tiobromură de antimoniu SbSBr. 

Prin acţiunea iodului, a acidului iodhidric sau a iodurii de potasiu 
asupra trisulfurii de diantimoniu se formează tioiodură de antimoniu SbSI. 
Cristalizează în sistemul ortorombic şi se topeşte la 392°C. 

Oxisulfuri de antimoniu. în natură există kermesita 2Sb 2 S 3 • Sb 2 0 3 . 
Pe cale termică s-a preparat Sb 2 0 3 • 5Sb<>S 3 . Se cunosc şi alte oxisulfuri 
(F. Faktor - 1900). 
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Triselenura de diantioiouiu Sb 2 Se 3 . Triselenura de diantimoniu se 
prepară din elemente sau trecînd hidrogen selenat printr-o soluţie de tar- 
trat de antimoniu. Studiul metalografie al sistemului Sb-Se pune în evi¬ 
denţă net ca şi curbele de topire existenţa acestei combinaţii. Are proprie¬ 
tăţi semiconductoare interesante. Se utilizează ca termistor. Tratînd un 
selenoantimoniat alcalin cu acid clorhidric se obţine o pulbere neagră de 
pentaselenură de diantimoniu Sb 2 Se 5 . Direct din elemente se obţine şi tri- 
telurura de diantimoniu Sb 2 Te 3 . 

Alte săruri. Antimoniul formează săruri bazice care conţin grupa SbO' 
numită antimonil. Ele se obţin prin hidroliza sărurilor normale ale anti- 
moniului: 

SbCI 3 + H 2 0 2SbOCl + 2H~ + 2Ci" 

sau prin cristalizare din soluţiile trioxidului de diantimoniu, tratat cu acizi 
adecvaţi: 

Sb 2 0 3 + 2H • + 2NOr 2Sb0N0 3 + H,0 
Pulberea lui Algaroth este o oxiclorură. Ea se obţine prin reacţia : 

4SbCl 3 -f 5H,0 = Sb 4 0 5 Cl 2 + 10HC1 

Sulfatul de antimoniu (III). Trioxidul de diantimoniu se dizolvă în 
acid sulfuric : 

2Sb(OH) 3 + 3H..SO, = Sb 2 (S0 4 ) 3 -f 6H,0 

Răcind soluţia, cristalizează sulfatul neutru de antimoniu. Cu apa hidro- 
lizează dînd sulfaţi bazici. Se descompune termic. Există sulfaţi acizi: 
Sb 2 (S0 4 ) 3 • #S0 3 (# = 1,5) şi un număr de sulfaţi bazici. 

Azotatul de antimoniu (III) Sb(N0 3 ) 3 . A fost obţinut tratind cu azotat 
de argint o soluţie acetonică de triclorură de antimoniu. Hidrolizează 
în soluţie. Prin acţiunea acidului azotic asupra antimoniului sau a trioxi¬ 
dului se obţine, ca şi în cazul acidului sulfuric, un azotat bazic 2Sb 2 0 3 N 2 0 3 . 

Fosfatul de antimoniu (III). Prin acţiunea cristalelor de acid fosforic 
asupra pulberii de antimoniu la 330°C se formează fosfat de antimoniu 
(III). Se obţine şi în reacţia dintre acid fosforic şi triclorură de antimoniu 
sau prin acţiunea acidului fosforic amestecat cu acid azotic asupra anti¬ 
moniului (J. C. Hutter — 1953). Este redus de hidrogen la 450°C : 

SbP0 4 -f 4H 2 ;z=r P 4- Sb + 4H a O 

Se cunosc şi alţi fosfaţi, un perclorat Sb(C10 4 ) 3 , izocianat Sb(NCO) 3 etc. 

COMBINAŢII ORGANICE ALE ANTIMONIL LI I 

Se cunosc stibine primare, secundare şi terţiare asemănătoare ami¬ 
nelor, fosfinelor şi arsinelor. Se cunosc săruri de stiboniu cuaternar. Ca 
şi în cazul arsenului nu se cunoaşte radicalul stiboniu SbHi - . Trihidrura de 
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antimoniu nu manifestă proprietăţi bazice. Oxizii de antimoniu tri şi 
pentaTalent reacţionează cu polialeoolii formînd combinaţii complexe 
cu condiţia ca două grupe hidroxilice să se găsească în poziţie cis. 

Emeficul lartric. Fierbind sub reflux tartratul acid de potasiu cu 
trioxid de diantimoniu proaspăt precipitat, filtrînd şi răcind, se depun 
cristale incolore de K(SbOH 2 )-C 4 HjO c l/2 H a O. Acestea se mai obţin prin 
tratarea oxiclorurii de antimoniu cu tartat de potasiu : 

SbOCl + HKCjHjOe - (SbO) KC 4 H 4 O t + HC) 

Emeficul a fost studiat de E. Peligot (1847), E. Jungfleisch, 
II. 8 e li i f f (1863). In anul 1931. H. Ecihlen şi E. H e z c 1 au 
propus o formulă în care antimoniul se leagă prin trei valenţe principale 
de trei atomi de oxigen, spre deosebire de cercetătorii anteriori care admit 

existenţa unei grupe — Sb = O sau ; S b — OH legată de doi atomi 

de oxigen. Prepararea unor combinaţii complexe antimonotartrice 
(G. S p a c u —1949) (de exemplu (C 4 0 6 H 2 8b)~[Co(îlH 3 ) 6 ] C1-5H 2 0 şi altele 
anhidre) arată că emeficul are formula (C 4 0 6 H 2 Sb) K-1,5 H,0. Caracterul 
slab acid se explică pe baza reacţiei de bidroliză : 


0 = 0-0^ 


-o-c=o. 

H — C — 0 — Sb 


H —C—0— Sb-OH 

1 / 
H-C-CK 
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o 
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Emeficul se utilizează în industrie ca mordant şi contra bolilor tropicale. 
Ca vomitiv se administrează doze de 3—5 cg emetic. 

Prin acţiunea iodurilor alehiliee asupra unui aliaj de antimoniu şi 
sodiu O. J. Lowig şi Schweizer (1850) au preparat trietil, 
trimetil ,şi triizoamilstibina. A. IV. Hofmann (1857) a utilizat die- 
tilzincul sau dietilmercurul pentru prepararea compuşilor organo-anti- 
monici. Astăzi se prepară mai ales compuşii aromatici pentru utilizările 
lor în medicină (A. Michaelis şi L. Rec se — 1882). Sînt mai 
mult sau mai puţin toxici. Se cunosc combinaţii ale antimoniului trivalent 
şi pentavalent. 

Slibinc alehiliee. Pe baza metodelor amintite se pot scrie următoarele 
reacţii de preparare a stibinilor alehiliee : 

3RX + K,Sb = B,Sr + 3KX 


3ZnR a + 2SbCl 3 = 2R a Sb + 3ZnC] a 

Compuşii se purifică prin tratare cu brom eînd se formează dibromtri- 
alchil stibir.a care se distilă în prezenţa zincului pentru a reţine bromul. 
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Trialchilstibinele slnfc albe, stabile şi insolubile în apă. Primii termen* 
se aprind la aer. Adiţionează halogeni. Halogenurile respective încălzite 
în atmosferă de azot pierd o moleculă de halogenură organică : 

(CH 3 ) 3 SbCl 2 = (CH 3 ) 2 SbCl + CH 3 C1 

F. A. Paneth şi H. L o 1 e i t (1935) au obţinut tetrametil-distibine, 
asemănătoare cacodilului, prin acţiunea radicalilor liberi asupra antime¬ 
niului metalic : 


2Sb + 4 CH 3 = 2Sb(CH 3 )i—> (CH 3 ) 2 Sb - Sb(CH 3 ) 2 

Tetrametildistibina este roşie închis. Adiţionează brom sau iod formind 
R 2 SbX. Oxidînd trimetilstibina cu oxid de mercur (II) se obţine oxidul 
de trimetilantimoniu sub forma unui compus alb cristalin, solubil in apă 
şi alcool: 


(CH 3 ) 3 Sb + HgO = (CH 3 ) 3 SbO + Hg 

Prin dublă descompunere şi pe cale directă se obţin halogenotrialchilanti- 
moniaţi: 


3RMgCl + SbCl 5 = R 3 SbCl 2 + 3MgCl 2 

Hidroliza acestora conduce la o bază slabă, R 3 Sb(OH) 2 . Cu raze X s-a 
dovedit că cei doi halogeni se găsesc la o distanţă mai mare indicind o legă¬ 
tură ionică. Se pot obţine compuşi tetraalchilantimonici prin reacţia 
dintre o iodură alchilică şi trialchilstibine : 

(CH 3 ) 3 Sb + ICH 3 = [(CH 3 ) 4 Sb)]I 

S-a obţinut şi hidroxidul de tetraalchilantimoniu prin reacţii de tipul: 

2[R 4 Sb]I + Ag 2 0 + H,0 = 2AgI + 2[R 4 Sb]OH 

Prin dublul schimb s-a obţinut sulfatul de tetrametilantimoniu, care 
cristalizează cu cinci molecule de apă : 

Ag 2 S0 4 + 2[(CH 3 ) 4 Sbl I = 2Agi + [(CH 3 ) 4 Sb] 2 S0 4 

Stibine arilice. Primii termeni se prepară prin metoda V. G r i g - 
nard pe cînd cei superiori prin metoda A. Michaelis şi L. Ee- 
e s e (1882—1886) în eter : 


3BrAr 4 6 Xa + SbCl 3 = Ar,Sb + 3NaCl + 3NaBr 
încălzind unii derivaţi rezultă triarilstibine : 

3(Ar 2 Sb) 2 0 = 4Ar 3 Sb -f Sb 2 0 3 
3C 8 H 5 SbO = (C s H 5 ) 3 Sb -f Sb 2 0 3 
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Triarilstibinele sînt substanţe cristalizate, cu puncte <le topire bine definite 
şi stabile la aer. Ele adiţionează lialogenii şi anumiţi acizi şi reduc sărurile 
de cupru (II), taliu (III) şi fier (III): : 

(C t H.) y Sb + 2H 2 SO, = (CiH.^SbSOj + 2H.0 + SO. 

(CH 3 ) 3 Sb + SUCI - (CH,).SbCl 2 + H 2 

Prin încălzire pe baia de apă cu acid azotic sau sulfonitric la 40°C are 
loc o oxidare a triarilstibinelor la Ar ? Sb(KO,) s şi nitrare în nucleul aro¬ 
matic. ceea ce dovedeşte că legăturile Sb—C sînt destul de puternice. 

Plin încălzire în vid (5—7 mm Hg) sau fierbînd trifenilstibina cu acid 
clorhidric, in alcool metilic, se obţin derivaţi de tipul Ar 2 SbX : 

Ar.SbClj = ArCl + Ar 2 SbCl 
(C.„H s ) 3 Sb + HC1 = (C,H s ).SbCl + C S H S 

Oxizii de arilstibine sînt solizi, cu puncte de topire fixe. Cei primari sînt 
amorfi, cei secundari cristalini, Formează săruri cu toţi acizii. Cu piridina 
şi chinoleina formează săruri de tip amoniu : 

ArSbO + C,H,N + 3HCI - [C,H,NH)+ [ArSbCl,]- + H„0 

Reducind oxidul de difenilantimoniu cu acid bipofosforos se foimează 
tetrafenilstibina (C 6 H 5 ) 2 8b — Sb(O e H 5 ) 2 . S-au obţinut acizi arilantimonici: 

ArN 2 OH + SbOjH 2 Na = ArSbO s HNa + N, + H„0 
Se cunosc şi acizi diarilantimonici preparaţi pe baza reacţiei: 

ArNjX + Ar'SbO + 2KOH = ArAr'Sb0 2 K + N 2 + KX + H 2 0 

Tratind triarilstibinele cu apă oxigenată la rece se obţine oxidul Ar 3 SbO. 
Se cunosc şi sulfurile respective. Există un număr de compuşi heteroci- 
cliei în care intervine antimoniu]. Se menţionează derivatul de la tiofen, 
stibaeridina etc. 

Compuşi organici farmaceutici. Medicamentele eu antimoniu se uti¬ 
lizează în infecţiile produse de tripanosome de leishmania precum şi 
in tratamentul schistomiazelor. Există combinaţii cu acţiune terapeutică 
in care antimoniul se leagă direct de un atom de carbon şi medicamente 
în care antimoniul se leagă de carbon prin intermediul unui oxigen. 

Acizii arilantimonici se prepară prin metoda E. Scheller (1927), 
tratind o sare de diazoniu cu triclorură de antimoniu in acid acetic. Prin 
acţiunea ulterioară a apei şi a ditionitului de sodiu se obţine acidul aril- 
antimonic (G. O. Doak şi H. G. S t e i n m a n — 1946) : 

H.O 

ArN 2 SO,H + SbCl 3 -* Ai- SbCt 3 OS0 3 H-» Ar- SbO(OH) 2 

Prezintă importanţă practică unii derivaţi ai acidului p-aminofenilant imonie 
EHÎiCjH,—SbOOHOX [de exemplu stilbaeetina (Stylbenil E = COCII s , 
X = Sa) se utilizează în tratamentul boiii Kala-azar (leishmanioză gene- 
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ralizată)]. Cu neostilbosan sau etilstilbamină [R = H, X = H N (C 2 H 5 ) 2 j 
se obţin vindecări in proporţie de 98%. 

Antimoniul formează combinaţii cu glicolii sau hidroxiacizii care se 
utilizează în farmacie. Emeticul, eu proprietăţi vomitive, face parte din 
aceste categorii. Tioglicolatul de antimoniu şi sodiu, mai puţin toxic decît 
emetieul, se utilizează la tratamentul leishmaniozelor şi al schistoso- 
miazelor sub formă de injecţii. Fuadinul sau stilbofenul se prepară prin 
tratarea acidului pirocateehindisulfonie cu hidroxid de antimoniu şi pre¬ 
cipitare cu alcool : 

H..c - s . 

'Sb-S-CHj-COONa 

o - c-o 


BISMUTUL 

Simbol: Bi; 2 83; Masa atomică 208,98 

Bismutul a fost cunoscut probabil din antichitate, însă era confundat 
cu plumbul şi staniul. Egiptenii il foloseau cu mult înaintea erei noastre. 
Basilius Yalentinus l-a semnalat în anul 1413. Numele poate 
fi probabil raportat la termenul arab „wiss majaht” (ceva care se topeşte 
ca styrexul) sau la termenul germanic „wis mat” adică „weisse matte 
sau masse (metal alb) etc. Prima menţiune oficială a bismutului ca metal 
a fost făcută pe la 1530 de G e o r g Bauer numit după numele latin 
Agricola. A. L ibavius (1660) l-a confundat eu antimoniu. 
Ettmuller (1690) îl confundă cu argintul. N. L e m 0 r y (1675) îl 
consideră un corp complex etc. H e 11 o t (1737) combate părerile ante¬ 
rioare susţinînd că a preparat „veritabilul bismut”. între 1775—1810 
s-au studiat reacţiile metalului. Combinaţiile sale au fost descrise de 
K. W. S c h e e 1 e şi T. Bergman la sfîrşitul secolului al XVIlI-lca. 
Prin lucrările lui H. Davy (1812) au început să fie studiate combinaţiile 
sale. Chiar în secolul al XVI-lea, oxidul de bismut (III) Bi 2 0 3 era folosit 
ca vopsea, iar azotatul bazic de bismut ca fard (Alb de Spania). 

Stare naturală în scoarţă se apreciază că există circa 10~ 7 %. Se 
găseşte asociat cu mineralele aurului, cobaltului şi staniului. Bismutul nativ 
se găseşte în filoane în roci cristaline sau in pături de argilă însoţit de 
minereuri de argint, cobalt, zinc, plumb, staniu şi wolfram. Se găseşte 
sub această formă în Saxonia, Elveţia, Franţa, Norvegia, Mexic, Canada, 
U.R.S.S., S.U.A., Australia, Africa de Sud, Peru, Chile, Bolivia. 

Cele mai importante minerale sînt ocrul de bismut numit bismită 
sau oxidul de bismut (III), Bi 3 0 3 -H 2 0 (Boemia, Siberia, Franţa, Bolivia) 
şi bismutina sau sulfura de bismut (III) impurificată cu alte sulfuri. Bis- 
mutina se găseşte în cantităţi mari în Bolivia, Tasmania şi în cantităţi 
mici în România la Băiţa Bihorului. Bismutina este însoţită de silaonit 
SeBij, telurobismut Te 3 Bi 2 . Există şi alte minereuri mai complexe : chi- 
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viatita S n Bi 6 Pb 2 , galenobismutita S 4 Bi 2 Pb, selenobismutita SSe 4 Bi 2 Pb, 
tapalpita (S, Te) 3 BiAg 3 . Uneori se găsesc carbonaţi foarte puri. Se cunoaşte 
şi un carbonat bazic, bismutitul (BiO) 2 CO a . 

Obţinere. Obţinerea metalului este din cele mai simple. Fuzibilitatea 
metalului şi reducerea sa uşoară simplifică enorm metalurgia sa. Minereu- 
rile de bismut sînt sfărîmate, spălate cu apă şi supuse unor aparate mag¬ 
netice pentru triere. Este necesar să fie îmbogăţite. 

Bismutul nativ se extrage prin topire uşoară, deoarece metalul se 
topeşte la circa 270°C în cuptoare de fontă. Metoda este neeconomică, 
putînd rămîne pînă la 33% Bi în minereu. 

Se poate face o topire totală în cuptoare cu reverber, cu vatră de 
fier, cu un fondant ce depinde de natura mineralelor. Se utilizează obiş¬ 
nuit carbonat de sodiu cu 10—13% argilă şi hematită, piroluzită sau difluo- 
rură de calciu. Se adaugă puţin carbonat de sodiu şi se încălzeşte la o tem¬ 
peratură cît mai joasă, deoarece metalul se volatilizează în vid la circa 
300°C. 

Minereurile sulfuroase sînt transformate în oxizi prin prăjire în cuptor, 
cu reverber, cînd o parte din bismut trece în sulfat nerecuperabil. Arsenul 
şi antimoniul trec în oxizi, în parte volatili şi parţial în arsenaţi şi antimo- 
niaţi. 

Operaţia se termină cu o reducere prin topire cu 3% cărbune şi un 
amestec de var, carbonat de sodiu şi difluorură de calciu. în al doilea 
cuptor cu reverber se încălzeşte din nou in flacără reducătoare, apoi pînă 
la roşu alb se topeşte metalul şi se prinde în cuve sau recipiente de fontă 
acoperite cu argilă. La răcire se obţine metal sub un strat de zgură ce 
conţine sulfura de bismut (IU) şi de cupru acoperită de o zgură ferugi- 
noasă : 


Bi 2 0 3 -f- 3C = 2Bi + 3CO 

Minereurile oxigenate sînt reduse cu cărbune în cuptoare cu reverber 
sau pe cale umedă. Ultimul procedeu constă în tratare cu acid clorhidric, 
neutralizare cu carbonat de sodiu şi diluare cu apă spre a forma clorura de 
bismut. Apoi se deplasează bismutul cu fier fin divizat sau alt metal 
(Pb, Zn, Sb, Cd, Cu, Mn). 

Bismutul se poate depune electrolitic, mai ales pentru protecţii contra 
coroziunii. Depozite aderente se obţin pe fier, oţel, cupru, aramă. 

Bismutul pur se obţine reducînd oxidul de bismut (II) cu vapori de 
potasiu produşi prin acţiunea carburii de calciu asupra clorurii de potasiu. 

Purificare. Toate procedeele furnizează bismut impur. Există impuri¬ 
tăţi principale (Pb, Ag, Cu, As, Sb, S, Te) şi impurităţi in cantităţi mici 
(Fe, Co, Ni, Sn, Au, Ag, TI). Se poate purifica pe cale uscată sau umedă. 

Prima metodă se poate realiza prin cristalizare fracţionată şi răcire 
lentă, ceea ce permite eliminarea plumbului şi argintului în produşii de 
coadă. în general se fac topituri cu carbonat şi clorat de potasiu, azotat de 
sodiu sau potasiu la care se poate adăuga clorură sau borat de sodiu. 
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Cuprul se poate elimina eu sulf. arsenul şi antimoniul prin volatilizare 
peste 500°C, sulful prin topire eu fier şi cărbune. Un procedeu recent pentru 
purificarea unor eşantioane cu peste 90% Bi constă in topire, eliminarea 
spumei, adăugare, de sulf şi carbonat de sodiu pentru îndepărtarea arse- 
nului, antimoniului, cuprului, selenului şi telurului. Sulful este scos din 
topitură cu sodă în spumă. Argintul se separă cu un aliaj de zinc cu 1 —2% 
aluminiu. Cu clor la 400°C se elimină plumbul. Se spală cu sulfat acid de 
sodiu topit apoi eu sodă. Se formează un lingou sub sodă (A. R. 
Powel 1949—1950). Bismutul se poate rafina şi electrolitic. 

Metodele chimice sînt laborioase. Se preconizează cristalizarea azo¬ 
tatului mai ales pentru scopuri farmaceutice. Acesta este transformat 
in oxid care este redus cu cianură de potasiu. Se poate purifica bismutul 
prin acţiunea clorului la 410—445°C şi distilare în vas de grafit cu clorură 
de zinc, ca flux (E. R. Rogets şi R. A. C am p b e 11 — 1955). 
Puritatea produsului industrial depăşeşte totdeauna 99%. 

Bismutul coloidal se poate obţine prin reducerea sărurilor sale.Caredn- 
cători s-au utilizat aldehida formică, acid hipofosforos, diclorura detitan, 
tiosulfat de sodiu, manitol, ultrasunete iar ca protector protalbinat sau 
lisalbinat de sodiu, gumă arabică, agaragarul. 

Proprietăţi fizice. Bismutul are configuraţia electronică ls a , 2 ts-, 
2p 6 , 3s 2 . 3p 6 , 3<î 10 , 4.s 2 , 4p 6 , 4d 10 , 4/ 14 , 5s 2 , 5p\ 5<P°, 0s : , 6p 3 . Se cunosc 
izotopi de la masa 197 la 215. Cei de la 207—210 au perioade de înjumătă- 
ţire mari. 

Bismutul este un solid alb strălucitor cu reflexe roşcate. Vaporii sint 
coloraţi în verde sau albastru-verzui. 

Cristalizează în sistemul romboedric. Este izomoii cu antimoniul şi 
arsenul. Fiecare atom din reţea are trei vecini mai apropiaţi la 3,10 Â 
şi trei vecini mai Îndepărtaţi la 3,47 Â. 

Din determinări de raze X se pare că intr-un mic domeniu in stare 
lichidă se conservă aranjamentul ordonat, însă cu un alt număr de coordi- 
naţie. Existenţa unor forme alotrope a fost mult controversată. S-a dovedit 
sigur că există o formă amorfă. Densitatea sa la 20 ’C este 9,7814. Densi¬ 
tatea scade cu creşterea temperaturii şi variază cu creşterea presiunii 
(P. W. Bridgman — 1934—1940). Densitatea depinde de tratamentele 
suferite de eşantion şi nu este indicată pentru studiul alotropici. în stare 
de vapori bismutul formează molecule Bi- pină la circa 1600°C. La 2000 (' 
moleculele Bi- sînt total disociate în atomi. 

Alături de gheaţă, Sb, Ge, Si şi Ga are proprietatea excepţională 
de a-şi micşora volumul la topire. Pentru acest motiv densitatea lichi¬ 
dului este 10,05 g/cm 3 , deci mai mare decît a solidului. 

O anomalie în ce priveşte variaţia coeficientului de dilatare termică, 
puţin sub punctul de topire, pusă in legătură cu alotropia a fost explicată 
prin impurităţile din metal. 
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Bismutul se topeşte la 271°C. El poate rămine in stare de supratopire 
circa 30°C sub punetu! de topire. Temperatura de fierbere este in jur de 
1560°C. 

Conductibilitatea termică este de circa 50 ori mai slabă decît a argin¬ 
tului. La temperaturi joase, prezintă importanţă conductivitatea datorită 
vibraţiilor reţelei, iar la temperaturi Înalte conductivitatea electronică. 
Aceasta este sensibil proporţională cu temperatura. Variază cu direcţia 
iu cristal. Bismutul posedă importante proprietăţi fotoelectrice. Travaliul 
de extracţie este 4,2—4,3 eV. Asociaţia Bi—Cs permite construcţia foto- 
catozilor foarte sensibili în spectrul vizibil. 

Bismutul este un element fluorescent in ultraviolet sub acţiunea 
razelor catodice. Este activator pentru sulfura de zinc, pirofosfatul de 
calciu etc. Este susceptibil de a fi utilizat pentru construcţia ecranelor de 
televiziune în culori. 

Bismutul este substanţa cea mai diamagnetică pe unitatea de volum. 
Susceptibilitatea variază cu temperatura. Cristalele de bismut sînt aniso- 
trope. Susceptibilitatea la temperaturi joase variază periodic cu cîmpul 
(efectul A. Haas-van Alphen 1930—1933). 

Bismutul prezintă efect B. E. Hali, în cîmp magnetic. Coefici¬ 
entul R.E. Hali devine negativ cînd grosimea stratului este peste circa 
IO 3 Â, adică în aceste condiţii se comportă ca un metal sau semiconductor n. 
Conductibilitatea electrică prezintă anomalii mai ales sub acţiunea 
presiunilor înalte sau a cimpurilor magnetice. Conduce curentul electric 
mai rău decit metalele adevărate (1,4% faţă de argint). Conductibilitatea 
electrică este triplă faţă de cea a antimoniului. Se admite o variaţie bruscă 
a eonductibilităţii corelată cu schimbul brusc al parcursului electro¬ 
nilor liberi. Parcursul liber al electronilor de eonduetibilitate pare a fi 
Ia temperatura ordinară de circa 2—4 a (A. B. Pippard şi B. G. 
Chambers — 1952). Studiul rezistenţei in cîmpuri magnetice a permis 
să se aprecieze partea relativă la electroni şi cea datorită reţelei (E. S. 
Borovik şi B. G. L a z a r e v — 1951). 

Un cuplu de Sb—Bi are o forţă electromotoare de lOOgV. Electrodul 
de bismut este convenabil pentru măsurarea pH-ului mai ales în mediu 
alcalin. Bismutul s-ar comporta conform reacţiei: 

Bi + 3HO- gzî Bi(OH ) 3 + 3e E 0 = 0,11 V. 

Proprietăţi chimice. Bismutul formează combinaţii in care funcţio¬ 
nează trivalent şi în care se manifestă exclusiv proprietăţile sale metalice, 
in combinaţiile în care funcţionează pentavalent se manifestă caracterul 
său de nemetal, insă acestea sînt mai puţin numeroase şi puţin stabile. 
Ele au un rol puţin important în chimia bismutului. 

Deşi hidrogenul nu reacţionează direct cu bismutul în orice formă ar 
fi, hidrura de bismut nu este exclusă. 

Reacţionează superficial cu fluorul la roşu închis, cu clorul care nu 
este perfect uscat, formează diclorură sau triclorură de bismut, cu vaporii 
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de brom formează tribromură de bismut galbenă şi dibromură de bismut 
cenuşie, iar cu iodul la temperatura de topire a bismutului se formează 
triiodură de bismut. 

La aer se păstrează strălucirea superficială a bismutului. Plin încăl¬ 
zire se formează oxidul de bismut (III) mai ales eînd este transformat în 
vapori. 

Cu sulful, selenul şi telurul bismutul formează compuşi în care func¬ 
ţionează trivalent, iar cu arsenul şi antimoniul este miscibil în orice pro¬ 
porţie. 

Acidul clorhidric în soluţie şi în prezenţa aerului îl atacă formînd oxi- 
clorură de bismut sau triclorurâ de bismut dacă este în exces : 

2Bi + 3/2 O a + 6HC1 = 2BiCI s + 3H a O 

Xu se combină cu acizii clorhidric, bromhidric şi sulfuric diluaţi. 
Insolubilitatea bismutului în acizi neoxidanţi se explică prin poziţia sa în 
seria tensiunilor. Potenţialul normal al bismutului este 0,2 V. Deci bismu¬ 
tul este mai nobil decit hidrogenul. 

Acidul doric, percloric şi soluţiile de hipoelorit il atacă. Este atacat 
la cald de sulfatul acid de potasiu şi de peroxodisulfatul de potasiu. Acidul 
azotic atacă uşor bismutul formînd azotat, mai ales în prezenţa acidului 
azotos. Beaeţia este complexă (S. B. D a h r — 1925). Dacă densitatea 
acidului este mai mare decit 1,54, metalul se pasivează. Cu apa regală şi 
clorura de nitrozil formează triclorurâ de bismut. Cu clorura de nitril are 
loc reacţia : 

2Bi + 3NO.C1 = BiCl 3 + Bi(NO,) 3 

Azotatul de amoniu topit explodează in contact cu pulberea de bismut. 
Bismutul pune în libertate arsenul din triclorurâ de arsen în soluţie ben- 
zenicâ. Bismutul reduce dioxidul de carbon la oxid de carbon formînd 
oxid galben de bismut (III). Reduce clorura de cupru (II) : 

2Bi + 6 CuC1 2 = 2BiCI 3 + 3Cu a Cl, 

In mediu alcalin se obţine cupru metalic. în soluţie alcoolică, azotatul 
de argint este redus la argint. Clorura de mercur (II) şi (I) şi clorura de 
aur (III) sînt reduse la metale. Bismutul reduce oxidul de plumb între 
900- 1100°C : 

3PbO - 2Bi Jgzt 3Pb 4- Bi a O, 

Se cunosc o serie de aliaje BiNa 3 , BiNa, BiK 3 , Bi 2 K 3 , Bi 2 K, BiCu, BiCe 3 , 
Bi 3 Ce 4 , BiCe, Bi 2 Ce etc. Aliajele cu sodiu, potasiu, litiu, calciu, nichel, 
rodiu, paladiu sînt supraconductori între 1,73—4,25°K. 

Aliajele cu bismut sînt utilizate pentru punctul lor de topire scăzut 
sau din cauza absenţei variaţiei de volum la solidificare. Se citează aliajul 
Darcet (53% Bi, 15% Sn, 32% Pb.) care se topeşte în apă fiartă, aliajul 
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A. Lipowitz (50% Bi, 13% Sn, 27% Pb, şi 10% Cd) care se topeşte la 
60°C. Acest aliaj are cel mai scăzut punct de topire. 

Din a doua categorie se citează aliajul Cerrobend (50% Bi, 26,7% Pb, 
10% Ca, 13,3% Sn) care se topeşte la 71°C şi se utilizează la umplerea 
tuburilor de boltă. Metalul Ch. Wood este un amestec de 7—8 părţi Bi, 
4 părţi Pb, 2 părţi Sn şi 1—2 părţi 
Cd. El se topeşte la 70°C. Aliajul 
V. Rose constă din 2 părţi Bi şi 
cîte una de Sn şi Pb. Se topeşte la 
94°C. Se observă din fig. 235 că 
aliajul Pb —Bi —Sn prezintă un 
punct de topire la 90°C. Un adaos 
de cadmiu scade punctul de topire 
la 70°C (Bi 50%, Pb 25%, Sn 
12,5%, Cd 12,5%). Fiindcă se to¬ 
peşte uşor serveşte ca transportor 
de căldură şi dizolvant al uraniu¬ 
lui in aplicaţii nucleare. 

Proprietăţi fiziologice. Azota¬ 
tul bazic sau carbonatai au pro¬ 
prietăţi antiseptice şi sînt admi¬ 
nistrate singure sau cu pudre inerte în afecţiuni gastrice. în tubul 
digestiv ele sînt inofensive, din cauza insolubilităţii lor. Deci ele nu 
se resorb. 

linii compuşi distrug viermi intestinali, sînt opacifianţi în radiologie, 
alţii sînt ant idiuretici sau intervin în tratarea arsurilor şi rănilor. Derivaţii 
organici mai ales, servesc la tratarea sifilisului (camfocarbonatul de bismut). 

Bismutul se localizează în ficat şi rinichi. Intoxicaţia cu bismut se 
manifestă prin accidente bucale, răni pe gingii, pete pe dinţi, stomatite, 
accidente cutanee colorate, nefrite, albuminurie, astenie. Introduse prin 
injecţii în mediu intern, combinaţiile bismutului sînt extrem de toxice. 
Bismutul coloidal se indică în combaterea tumorilor canceroase, subnitra- 
tul în combaterea hipertensiunii, salicilatul bazic contra streptococilor. 
Citratul de bismut şi amoniu a fost propus împreună cu sulful coloidal 
pentru colorarea părului prin formare de sulfură neagră. Sarea bazică a 
acidului galic (dermatol) se utilizează ca dezinfectant extern. 

Recunoaştere şi determinare. Hidrogenul sulfurat, tioacetamida, tio- 
sulfatul de sodiu în mediu clorhidric, tioacetatul de amoniu, sulfocia- 
nura de amoniu formează un precipitat negru de sulfură de bismut (III), 
în prezenţa alcaliilor se formează hidroxidul de bismut (III) Bi(OH) 3 , 
care se dizolvă la cald şi în exces de reactiv formînd ionul BiOiT. Cu hidro¬ 
xidul de amoniu se formează un precipitat alb de hidroxid de bismut (II) 
care nu se dizolvă în exces de reactiv. Clorul, bromul, hipocloriţii şi apa 
oxigenată oxidează hidroxidul alb la acid bismutic brun-galben. Azotatul 
de bismut tratat cu un exces de tiosulfat formează anioni [Bi(S 2 0 3 ) 3 ] 3 “, 

58 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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nehidrolizabili, care pot fi folosiţi intr-o metodă acidimetrică (L. Mal a- 
prade — 1040). Cu iodura de potasiu se precipită triiodura de bismut 
neagră, solubilă în exces de reactiv. 

Potenţialul de oxidoreducere arată că sărurile de bismut se reduc uşor. 
Se utilizează ca reducători stanitul de sodiu proaspăt preparat, zincul, cad- 
miul, staniul, cuprul. în mediu alcalin se poate precipita bismutul cu 
glucoza, aldehidă formieă, acid formic. 

Bismutul se poate cintări ca Bi 2 0 3 , BiP0 4 , Bi 2 S 3 , BiOCl, BiOI etc. 
Cu acidul arsanilie se poate precipita specific bismutul. Cantităţi mici de 
bismut se pot determina sub forma Bi[Cr(SCN) 6 ] (C. M a li r — 1932 — 
1935). în prezenţa sărurilor de cesiu se formează 2Cs 2 (BiI 5 )-5H 2 0. Se pot 
recunoaşte în această direcţie pînă la 0,1 yBi. 

Există un număr mare de reactivi organici atît pentru recunoaşterea 
cit şi pentru dozarea bismutului. Formează precipitate cu tionalida, tio- 
acetamida, dimetilditiocarbamaţii, tiocianatul de amoniu in prezenţa 
antipirinei sau ehinoleinei, cupferona, dimetilglioxima, oxina, pirogalolul 
etc. Formează coloraţii cu tioureea, ditizona etc. Bromobismutatul de 
cocaină este un precipitat galben viu. Iodobismutaţii formează compuşi 
greu solubili cu alcaloizii (brucina, chinina etc.) sau diverse baze (piridina, 
benzidina, chinoleina, antipirina, urotropina şi alţi derivaţi). Bismutul se 
poate doza prin multe metode fizico-chimice. 

întrebuinţări. Dat fiind faptul că bismutul Îşi măreşte volumul cu 
3% la solidificare, se pot face aliaje a căror variaţie de volum să fie adap¬ 
tată după cerinţe. Aliajul Bi—Pb cu 58% bismut care se topeşte la 125°0 
fără variaţie de volum, serveşte la mulaje. Aliajul Ch. Wood serveşte ia 
umplerea tuburilor metalice ce urmează să fie îndoite. 

Aliajele cu punct de topire scăzut sînt utilizate ca rezistenţe electrice sau 
in lupta contra incendiilor. Un aliaj de Bi, Sn, In este rezistent la coro¬ 
ziune şi se utilizează în industria sticlei. 

Bismutul absoarbe neutronii lenţi, fiind folesit în instalaţiile de energie 
nucleară. Serveşte la măsurarea cimpurilor magnetice datorită variaţiei 
rezistenţei electrice în cîmpuri magnetice şi la construirea unor pile 
termoelectrice. 

Oxidul de bismut (III) serveşte in industria sticlei pentru prepararea 
unor sticle optice cu indice de refracţie mare sau pentru glazuri colorate. 
Azotatul bazic serveşte în pictura pe porţelan şi în cosmetică. Bismutul 
subgallicum numit dermatol [Bi(OH),OCOC 6 H 4 — (OH) 3 ] se utilizează 
in medicină. Alte combinaţii au fost folosite la tratarea sifilisului. 


COMBI.VAŢIILE BISMITI'LII 

Bismutul formează combinaţii stabile în treapta de valenţă trei şi 
combinaţii puţin stabile în treapta de valenţă cinci. Au fost semnalate 
şi combinaţii mono şi divalente. Combinaţiile bismutului relevă caracterul 
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său mai pronunţat metalic deeît celelalte elemente omologe. Cu toate acestea, 
faţă de alte metale, bismutul reflectă un caracter de nemetal prin existenţa 
combinaţiilor în care funcţionează pentavalent, prin hidroliza parţială a 
sărurilor sale, pin formarea unor săruri bazice etc. 

Combinaţiile bismutului monovalent. Au fost semnalate prin spectre 
de bandă : hidrura, fluorura, clorura, bromura şi iodura bismutului mono¬ 
valent, De exemplu, clorura de bismut a fost pusă în evidenţă în vaporii 
trielorurii de bismut încălziţi la 1000°C şi printr-un studiu de raze X al 
sistemului termic BiCl 3 — Bi(T. I. Sokolova — 1954, J. D. C or¬ 
be 11 — 1958). Pentru monoclorura de bismut s-a sugerat structura 
CI — Bi = Bi — CI (M. A. B r e d i g — 1959). 

A. H e r s h a f t şi J. D. Cornett (1963) au arătat că mono¬ 
clorura de bismut are compoziţia Bi M Cl 28 şi constituţia ei constă din patru 
ioni BiCll”, un ion Bi 2 Clf “ şi doi ioni Bi|+. Ultimul ion are forma unei prisme 
triunghiulare centrată, pe feţe (J. D. C o r b e 11, B. E. B u n <11 e — 
1964). 

Combinaţiile bismutului «livalenl. Se pare că aceste combinaţii nu 
există în condiţii normale. 

Diclorura de bismut BiCl 2 . S-ar obţine clorura de bismut (II) încăl¬ 
zind bismutul la 230—250“C cu clorura de mercur (I), redueînd triclorura 
de bismut cu Bi, P, Zn, Sn, Hg şi Ag, prin acţiunea clorului asupra 
bismutului topit sau redueînd triclorura de bismut cu hidrogen. Clo- 
rura are culoare neagră cristalină. O analiză termică nu o pune în 
evidenţă cert. 

Dibromura de bismut BiBr 2 . Ar lua naştere bremură de bismut (II) 
prin acţiunea bromului asupra bismutului. Aceasta este contrazisă de un 
studiu cu raze X care indică un amestec de bismut şi tribromură de 
bismut (A. B a r o n i — 1937). 

Oxidul de bismut BiO. Prin studii spectrale, X. K. Bridge şi 
H. G. H ove 11 (1954) au pus în evidenţă oxidul de bismut. Tentativa 
de preparare porneşte de la bismut şi oxidul de bismut (III) sau prin des¬ 
compunerea oxalaţilor (Bi0) 2 C,0 4 şi Bi 2 0(C 2 0 4 ) 2 sau prin reducerea 
hidroxidului de bismut (III) Bi(OH) 3 cu stanit de sodiu. Compuşii obţinuţi 
constau însă din amestecuri de bismut şi oxid de bismut (III). Este un com¬ 
pus negru cristalin, cu densităţi cuprinse între 7,15 şi 7,9. Formează 
hidraţii : BiO. 1/2 H z O, Bi0.H,0. 

Sulfura de bismut BiS. Prin acţiunea bismutului asupra sulfului la 
fierbere s-ar obţine BiS. S-a scris şi reacţia.: 

BiO + H.S = BiS + H,0 

Analiza termică şi cristalografiei arată că este vorba de amestecuri. Den¬ 
sitatea variază între 7,29 şi 7,8. Prin analiză termică s-a pus în evidenţă 
selenura de bismut BiSe, căreia i s-ar datora puterea redresoare a celulelor 
de selen şi bismut. S-a pus în evidenţă şi o telurură de bismut BiTe. 
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Combinaţiile bismutului trivalcnt. Hidruri de bismut. F. P a n e t h 
•şi E. Winterstein (1918) au preparat în atmosferă de hidrogen un 
aliaj Bi-Mg în proporţie egală, care atacat cu acid sulfuric sau clorhidric 
dă urme ale unui compus volatil care descompus în aparatul J. Marsh 
formează o oglindă şi este absorbit de azotatul de argint. P. P a n e t h 
a lucrat cu un izotop radioactiv al bismutului, astfel încît îi era uşor să 
recunoască o oglindă chiar invizibilă cu ochiul: 


Bi,Mg 3 + 6HC1 = 2BiH 3 + 3MgCl 2 

S-a mai descris dihidrura de dibismut Bi 2 H 2 , un solid gri, obţinut prin 
acţiunea zincului şi acidului clorhidric concentrat asupra unei soluţii de 
triclorură de bismut. 

Hidrogenul bismutat arde în aer formînd oxid de bismut (III). Exis¬ 
tenţa hidrurii BiH 3 este confirmată de Schaeffer, Lister şi Emi¬ 
li u s (1954). Hidrogenul bismutat este incomparabil mai instabil decît 
hidrogenul antimoniat şi arsenat. Oglinda de bismut este insolubilă în 
hipoclorit, spre deosebire de oglinda de arsen şi insolubilă în soluţia de 
sulf ură galbenă de amoniu spre deosebire de oglinda de antimoniu. Arzînd 
trihidrura de bismut într-o flacără de hidrogen în care s-a introdus, pe 
nn inel de platină, puţin oxid de calciu, acesta străluceşte puternic. Punc¬ 
tul de fierbere al hidrogenului bismutat este circa 22°C. 

Halogenuri de bismut. Se cunosc trihalogenuri BiX 3 (X = F, CI, 
Br, I), oxihalogenuri BiOX(X = F, CI, Br, I), halogenuri acide şi mixte 
jşi halogenuri complexe de bismut. A. K. B a b k o şi L. J. Golub (1939) 
au studiat echilibrul: 

0 rBiX' 3 - M > + l 

Bi3 „ + mX - , g L ... J ,_ lgK + m lg [X] 

|Bi J +] 

Măsurînd potenţialele sistemului ou un electrod Ag-AgX (fără iod) şi 
celălalt de bismut, s-au determinat concentraţiile [X] şi [Bi 3+ j. Cu formula 
de mai sus s-a găsit m = 4, 5, 0 pentru clor şi brom şi m = 6 pentru 
iod. S-au semnalat ionii BiBr 3 * şi BiBr. . Unele proprietăţi ale halogenu- 
rilor bismutului trivalent sînt date în tabelul 110. 


Tabelul 110. Proprietăţile halogenurilor bismutului 


Combinaţia 

Punctul 
de topire 1 
°C j 

Punctul de 
fierbere 
°C 

Căldura de 
formare AH 
kcal/mol 

Distanta 

Bi-X 

Â j 

Unghiul 

X-Bi-X 

BiF 3 

i 725 



, 


BiCl 3 

' 232 

447 


2,48 | 

100 ± 6 ° 

BiBr 3 

, 218 

460 

— 

2,63 , 


Bil 3 

| — 

i subl. 439 


- 1 

- 
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Trifluorura de bismut BiF 3 . Fluorul atacă bismutul numai superfi¬ 
cial. Atacînd oxidul de bismut (III) cu acid fluorhidric şi evaporînd soluţia 
pe baia de apă se obţine BiF s -3HF, care la cald se transformă în trifluo- 
rură anhidră. Se mai obţine prin dublă descompunere din azotat neutru 
de bismut în mediu slab acid şi fluorură alcalină. 

Este o pulbere cenuşie sau incoloră cristalină. Trifluorura de bismut 
este izostructurală cu YF 3 (B. Aurivillius — 1955). Are densitatea 
■8,2—8,3. Posedă o structură cubică. Este foarte puţin solubilă în apă 
(0,016 g/l) şi stabilă. Serveşte la dozarea fluorului. 

Trifluorura acidă BiF 3 -3HF in apă formează oxifluorurile BÎOF-2HF 
şi BiOF. Fluorură acidă dă derivaţi cu bazele. Se obţin săruri de amoniu 
NH 4 BiF 4 (J. B. V. H e 1 m o 11), de piridină, chinoleină. 

Triclorura de bismut BiCl 3 . Trielorura de bismut a fost descoperită 
de R. B o y 1 e (1664). Se poate obţine prin sublimare din bismut şi clo- 
rură de mercur (I). Se mai poate obţine prin acţiunea clorului asupra bis- 
mutului, oxidului sau sulfurii de bismut (III). Prin dizolvarea oxidului de 
bismut (III) în acid clorhidric sau a bismutului metalic în apă regală se 
obţine triclorură de bismut. Se purifică prin sublimare in curent de acid 
clorhidric sau anhidridă carbonică. 

Triclorura de bismut formează cristale fine albe. O cantitate mică de 
diclorură de bismut o colorează în brun sau cenuşiu. Posedă o structură 
piramidală. Clorura se prezintă in două forme. Se solidifică la 229°C şi 
fierbe la 435°C. Prin încălzire devine brună. în iod topit, dizolvant nepro- 
tolitic, are lor reacţia : 

BiCl 3 + 3KI = Bil 3 -f 3KC1 

Se dizolvă în alcool metilic, etilic, acetonă, eter etc. Este luminiscentă 
la temperatură joasă. Triclorura de bismut este delicvescentă. încăl¬ 
zită la punctul de fierbere formează oxiclorură de bismut BiOCl. 

Hidrogenul reduce tioclorura de bismut înnegrind-o. Cu sulful şi hidro¬ 
genul sulfurat formează tioclorură de bismut BiSCl apoi sulfură de bismut 
(III) Bi 2 S 3 la roşu. Acizii sulfuric şi azotic o transformă in sărurile cores¬ 
punzătoare. Triclorura de bismut este redusă de o serie de elemente (P, 
K, Ag, Zn, Hg, Sn, Mg, Ni, Pt): 

BiCl 3 + 3Ag^3AgCl + Bi 

Este de asemenea redusă de acidul hipofosforos, clorura de crom (II), 
clorura de staniu (II), în anumite condiţii (temperatură joasă, concentra¬ 
ţie de Bi 3+ mare şi de CI - mică. Cu cianura de sodiu la500°C are loc reacţia : 

2BiCI 3 + 6NaCN = 2Bi + 6NaCl -f GC + 3N. 

Triclorura de bismut formează cu apa un hidrat BiCl 3 -2H 2 0 apoi 
clorura de bismutil BiOCl. Reacţia este mai complexă decît o indică 
schema : 

BiCl 3 + H 2 O^ZZÎBiOCl + 2HC1 
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Formează compuşi de adiţie cu acidul clorhidric, anhidrida sulfurică. 
BiCl 2 -S0 3 Cl, BiC'l(S0 3 CI) 2 , eu amoniacul BiCl 3 -i/NH 3 (y = 0,5; 1; 2). 
R. Schwartz şiH. Stiebich (1935) au semnalat compusul de 
inserţie BiCl 3 • 12,5 SH s . Cu compuşii oxigenaţi ai azotului formează compuşi 
de adiţie: BiCl 3 XO. BiCl 3 NOCl, BiCl,-XO.,. Bismutul trivalent în soluţii 
apoase care conţin clor formează ioni complecşi de tipul BiCl 3 „~"(» = 1, 
2, 3, 4 şi 5) (L. N e w m a n şi D. S.Hume - 1957). Se cunosc de exem¬ 
plu sărurile K[BiCl 4 ]H 2 0, K 2 [BiCl,]-2H 2 0, K.tBiCl,] etc. 

Deşi se cunosc săruri de tipul [(CH 3 ) 4 ] 3 [Bi 2 Cl 9 ], in soluţie clorhi- 
drică s-au putut pune in evidenţă numai specii de tipul BiCl 4 " şi BiClc~ 
(G. P. H a i g h t, Jr. 1964—1963): 

BiCif + 2CI- ;=t BiCl 1 ,- 

Cu clorurile metalice se formează compuşi de adiţie, dintre care unii pot 
fi consideraţi ca derivînd de la ionii complecşi [BiCl 4 ], [BiCl s ] 2— , [Bi01„] 3 ^ - 
Se cunosc de exemplu : BiCl 3 • 2!NH 4 C1, BiCl 3 • ÎN 11,(1. 2BiCl 3 • NH 4 C1, 
2B1C1, ■ 3NH 4 C1. BiCl 3 ■ 2KC1, BiCl ? ■ 3RbCl, BiCl» • CaCl 2 ■ 7H.O, 
BiCl 3 • BaCl 2 • 4H 2 0 etc. Cu baze organice ca hidrazina, anilina, toluidina, 
piridina, urotropina formează clorhidraţi cristalini etc. 

Triclorura de bismut formează cu acidul clorhidric. un produs de 
adiţie BiCl 3 ■ HC1 sau sare acidă care se poate scrie sub forma unui acid 
HBiCl 4 . De la acest acid s-au obţinut compuşi de adiţie cu apa 
BiCl 3 ■ HC1 • 3H 2 0 şi eterul BiCl 3 • HC1 • (C 2 H 5 ) 2 0. 

Triclorura de bismut are acţiune elorurantă asupra hidrocarburilor. 
Se utilizează la prepararea unor compuşi organici de bismut şi in provo¬ 
carea unor reacţii de condensare. 

Oxiclorura de bismut BiOCl. Oxiclorura de bismut se obţine prin lii- 
droliza triclorurii de bismut sau subliniind clorura neutră in aer. Prin 

dizolvarea oxidului de bismut (III) in 
H01 (d 1,05), se obţine sub formă de 
cristale pătratice (A. De Schulten 
— 1900). 

Este o pulbere cristalină, albă, care 
la incălzire devine galbenă pînă la 
brună şi la răcire devine din nou inco¬ 
loră. Se colorează .şi sub acţiunea lumi¬ 
nii. în stare cristalină are densitatea 
7,717 la 15°C. 

Structura oxihalogenurilor de bis¬ 
mut BiOCl, BiOBr şi BiOI constă din 
straturi metal-oxigen-metal, între care se găsesc două straturi de 
lialogen (fig. 236). Aceasta, este si structura oxihalogenurilor lantanului 
(L. G. S i 11 e n -1942). 

Oxiclorura de bismut este insolubilă în apaşi în amoniac lichid. Acizii 
sulfuric şi sulfhidric o transformă în săruri, iar acidul azotic o dizolvă fără 
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^transformare. Oxiclorura de bismut este redusă la metal de către cianura 
»de potasiu. 

Se cunosc doi liidraţi ai oxiclorurii cu una şi trei molecule de apă. 
încălzită peste 700°C se transformă în oxihalogenuri complexe 
(L. G. S i 11 4 n şi M. Edstrand - 1942). Se cunoaşte şi oxiclorura 
fii 24 0 31 Cl 10 . 

Tribromura de bismut BiBr 3 . Tribromura de bismut se obţine din 
elemente sau plecînd de la oxid de bismut (III) sau sulfura de bismut 
(III) şi brom. încălzind la 100°C un amestec de bromură de potasiu şi 
oxid de bismut (III) în acid acetic şi distilînd produsul de mai multe ori 
se obţine tribromura de bismut. 

Este un solid cristalin, galben oranj. Are o structură piramidală. 
îSe topeşte la 220°C şi fierbe la 453°C. Are densitatea 5,004 la 20°C. Este 
solubilă în eter şi insolubilă în alcool. 

Hidrogenul reduce tribromura de bismut la bismut. Umiditatea şi 
•apa o transformă în oxibromură de bismut. Cu acidul brombidric formează 
BiBr 3 • 2HBr • 4H 2 0. Hidrogenul sulfurat o transformă în tiobromură 
.de bismut BiSBr sau la cald în sulf ură de bismut (III). Cu amoniacul 
formează compuşi de adiţie şi compuşi de inserţie. Bromura de bismut 
adiţionează bromuri şi cloruri metalice, săruri ale unor amine. 

Oxibromură de bismut. Prin hidroliza tribromurii de bismut se 
obţine oxibromură de bismut: 

BiBr 3 + H 2 0 ;z=T BiOBr + 2HBr 

în stare cristalină se obţine dizolvînd oxidul de bismut (III) in 
acid brombidric de densitate 1,38 care se diluează cu apă fiartă. Cris¬ 
talizează în sistemul pătratic sub formă de prisme incolore. Are densi¬ 
tatea 8,802 la 15°C. Este insolubilă în apă şi solubilă in acid clorkidric, 
broinhidric şi azotic. încălzită peste 700°C se transformă în oxibromuri 
complexe (L. G. S i 114 n şi M. Edstrand — 1942). Există şi oxibro- 
mura Bi 24 O 31 Br 10 . 

Triiodura de bismut. Tri'odura de bismut se prepară din elemente 
iu atmosferă de hidrogen sau dioxid de carbon. Prin sublimarea iodurii 
se depun cristale mari. Se obţine şi prin acţiunea iodului asupra sulfurii 
de bismut (III) sau asupra oxidului de bismut (III). Iodura de etil reac¬ 
ţionează cu triclorura de bismut. Triiodura de bismut se mai obţine prin 
tratarea oxidului sau oxiclorurii cu acid iodhidric sau tratînd oxidul cu 
iodură de potasiu in acid acetic. 

Triiodura de bismut cristalizează în sistemul romboedric fiind izo- 
morfă cu iodurile de antimoniu şi arsen. Are o culoare de la verde închis 
la negru cenuşiu cu reflexe metalice. Este greu solubilă în apă. Se to¬ 
peşte in jur de 410°C şi fierbe la circa 500°C. Sublimă la topire. Are den¬ 
sitatea 5,778 la 17°C. Se dizolvă în acid clorhidric fără descompunere, ben¬ 
zen, toluen, xilen, alcool. Vaporii de triiodură de bismut iradiaţi e 
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lumină de lungime de undă sub 2200 A suferă o fotodisociere parţială şi 
sub 2100 A fotodisocierea este totală : 

hv + Bil 3 = Bil* -f 1+1 
hv + Bil* = Bi + I 

Triiodura de bismut are tendinţă de oxidare la aer. Este redusă de 
sodiu în amoniac lichid la metal. Cu şase echivalenţi de sodiu se formează 
Na 3 Bi. Cu potasiul se obţin K 3 Bi 3 şi K 3 Bi 5 . Apa o 
transformă în oxiiodură. Cu acidul iodhidric concen¬ 
trat se obţine compusul Bil 3 • HI • 4H 2 0. Cu amo¬ 
niacul se obţin compuşii de adiţie Bil 3 • .rNH 3 
(x = 22 ; 12,5; 12; 4; 3; 2) (fig. 237). Este ata¬ 
cată de hidroxizii alcalini. Cu sulfurile alcaline se 
formează sulfura de bismut (III). 

Se cunosc o serie de ioduri duble cu iodurile 
metalice. Acestea sînt colorate în roşu sau 
brun. Triiodura de bismut se dizolvă în exces de 
iodură de potasiu. Prin metode preparative sau prin 
metoda resturilor (L. D e 1 w a u 11 e — 1935) s-au pus în evidenţă de 
exemplu Bil 3 • NH 4 I • 2H 2 0, Bil 3 • KI • H ă O, Bil 3 • 2KI • H 2 O y 
Bil 3 • 3RbI, Bil 3 • 4KI, 2BiI 3 • Znl 2 • 12H 2 0. BiI 3 CaI 2 • 9H 2 0 etc. 

Triiodura de bismut formează compuşi de adiţie cu multe substanţe 
organice (piramidonul, hexametilentetramina etc.). Reactivul G. Dra- 
gendorff (soluţie de iodură de bismut în iodură de potasiu) este un reac¬ 
tiv pentru alcaloizi. Reactivul G. Dragendorff conţine ionul complex Bil| - 
roşu închis de la care se cunosc săruri bine cristalizate. 

Se cunoaşte şi o iodură acidă de bismut Bil 3 • HI • 4H 2 0 care este 
de fapt acidul iodobismutic H(BiI 4 ) • 4H 2 0. 

Cu o -oxichinolina formează un precipitat greu solubil C 9 H 6 (OH)NH Bil 4 
care serveşte la determinarea cantitativă a bismutului (R. Berg —1927). 

Oxiiodură de bismut. Se obţine oxiiodură de bismut, prin liidroliza 
iodurii preparate din oxid de bismut (III) şi acid iodhidric (A. deSchul- 
ten — 1900). F. Frangois şi L. Delwaulle (1933) au prepa¬ 
rat-o încălzind în vid la 290°C amestecul de triiodură de bismut si 
oxid de bismut (III) sau executînd reacţia în mediu apos : 

Bil 3 + Bi 2 0 3 2=Z? 3BiOI 
Bil 3 + H 2 0 2ZZ! BiOI + 2HI 
Bi 2 0 3 + 2HI ;z=? 2BiOI + II 2 0 

Oxiiodură este roşie cărămizie. Constă din cristale pătratice trans¬ 
parente cu o macrostructură în straturi. Sublimă în aer fără descompunere. 
Sodiul şi potasiul reduc oxiiodură de bismut în amoniac lichid : 

BiOI + 3M + NH 3 = Bi + MI + MOH + MNH 2 
BiOI -f MNH 2 = BiONH 2 + MI 
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Y atsimirski i (1950—1953) a studiat echilibrul: 

BiOX + 2H+ BiX 24 + H 2 0 

pentru clor .şi brom. Studiindu-se influenţa sărurilor KX asupra echili¬ 
brului s-a găsit că are loc formarea unor complecşi. 

Acizii minerali diluaţi transformă oxiiodura in triiodură de bis- 
mut. Cu hidroxizii concentraţi se formează alte oxiioduri. Are o putere 
de acoperire interesantă în dermatografie. Folosită ca pigment se reali¬ 
zează culori cu aspect strălucitor ca al perlelor. 

Se cunosc de asemenea halogenuri mixte ca de exemplu BiICl 2 
şi oxihalogenuri dimetalice ca de exemplu : LiBi 3 0 4 Cl 2 , Cd.,Bio0 4 Br.> etc. 
<L. G. Sillen — 1932-1942). 

Percloraţi. Percloratul de bisinut neutru Bi(C10 4 ) 3 • 5H 2 0 se 
obţine dizolvind oxidul de bismut (III) în acid percloric 70%. încălzind 
uşor şi evaporînd în vid se obţin tăbliţe hexagonale. 

Sub influenţa umidităţii se formează o sare bazică ^i0)C10 4 • 4H 2 0. 
Sarea bazică anhidră se obţine dizolvind bismut în acid percloric 40% 
isau deshidratînd hidraţii. Prin studii fizico-chimice s-a dovedit că există 
un număr mare de percloraţi bazici : Bi(OH) 3 0 2 (C10 4 ) 2 , Bi(OH)BiO,01O 4 , 
Bi,(0H) 3 0C10 4 , Bi(C10 4 ) 3 , Bi(OH)(C10 4 )o, (BiOH)X>(01O 4 ) 2 , (Bi0H) 4 0 3 
(C10 4 ) 2 (M. P r y t z şi P. N a g e 1 - 1936). Ionii Bi(OH) 2+ şi BiO + nu 
există în stare monomoleculară ci există alte formaţii ca : Bi 2 0 4+ , Bi 3 0| + , 
Bi 4 0 4 + , Bi 8 Oîo , etc. (F. G r a n £ r şi L. G. Sille n —1947, 1957, P. S o u- 
chay şi D. Peschanski — 1948). 

Se cunoaşte de asemenea un iodat Bi(I0 3 ) 3 şi un periodat de bismut 
Bi 3 (I0 6 ) 8 • 4H 2 0 (J. W. Neckers şi R. A. Hernandez — 1954). 

Trioxidul de dibismul. Oxidul de bismut (III) se cunoaşte in natură 
ca ocru de bismut sau bismită. Se obţine oxidînd metalul topit care se 
agită continuu. Deshidratînd oxidul de bismut (III) hidratat sau descom- 
punînd termic azotatul, azotatul bazic sau carbonatul de bismut (III) se 
obţine oxidul de bismut (III) Bi 2 O a . Bismutita naturală este monocli- 
nică, iar sillenita naturală este cubică centrată insă se pare că totdeauna 
conţine urme de siliciu sau de aluminiu care probabil sînt indispensabile 
;spre a stabiliza reţeaua sub această formă. S-a mai semnalat o formă 
pătratică şi una cubică simplă necunoscută în natură. 

Oxidul de bismut (III) are o culoare galbenă pal li rece iar la cald 
devine brună. Densitatea este cuprinsă între 8,2 şi 8,828. Forma mono- 
•clinică se topeşte la 820°C şi cea pătratică la 860°C. S-au indicat punctele 
de fierbere 1750°C şi respectiv 1890°C. Conductibilitatea electrică ar fi 
datorită unui exces de oxigen în reţea sau unei lipse de ioni de bismut 
trivalent (W. R. Mansfield — 1949). Are constanta dielectrică 18,2. 
Este diamagnetic. Este insolubil în apă, acetonă, amoniac lichid. Se 
dizolvă în acizi formînd săruri. Este insolubil în baze. Ridicînd tempera¬ 
tura se volatilizează. 
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Hidrogenul reduce oxidul de bisniut (III) la 300°C la oxid de bisinut' 

(II) şi peste această temperatură la metal. Oloiul, bromul şi iodul îl trans¬ 
formă in halogenuri şi oxihalogenuri. Carbonul, siliciul, borul, metalele' 
alcaline, aluminiul îl reduc la metal. 

Cu hidraeizii, oxidul de bismut (III) formează balogenuri şi adesea ioni; 
complecşi. Cu clorura de sulf se formează triclorură de bismut. Oxidul de 
carbon îl reduce, iar dioxidul il carbona tează. Formează compuşi de adiţie 
prin topire; de exemplu : 2PbO • Bi 2 0 3 , 2PbO • 3Bi 2 0 3 , PbO • 4Bi a O.,. 

Prin acţiunea hidroxidului de potasiu asupra azotatului de bismut 
in mediu azotic se formează un hidrat Bi 2 0 3 • 1I 2 0 sau BiO(OH). S-au 
descris şi alţi bidraţi: Bi0 3 • 2II 2 0 şi Bi 2 0 3 • 3H 2 0 sau Bi(OH) 3 . Din 
soluţii ale sărurilor de bismut, hidroxizii alcalini şi hidroxidul de amoniui 
precipită hidroxidul de bismut Bi(OH) 3 insolubil în exces de reactiv. Prin 
încălzire la 100°C, hidroxidul de bismut pierde apa, ajungînd la peste 100°C, 
îa compoziţia aproximativă BiOOH. La temperatură mai înaltă se des¬ 
hidratează complet : 

2BiO(OH) = Ei 2 0 3 + HjO 

Spectrele de difracţie a razelor X sînt diferite pentru oxidul de bismut 

(III) şi pentru hidroxidul de bismut (III) însă nu se poate deduce gradul! 
de hidratare. 

Ca şi oxidul de bismut (III), hidroxidul de bismut (III) este solubili 
în acizi dar nu este solubil în baze. Lipsa caracterului acid prin care aceas¬ 
tă substanţă se deosebeşte de hidroxidul de antimoniu confirmă carac¬ 
terul mai metalic al bismutului. 

Soluţia sărurilor de bismut (III) hidrolizează la un pil > 1 formînd 
compuşi ce conţin eationul bismutil BiO + . Cînd diluţia creşte, precipitai 
hidroxidul de bismut (III). S-au descris multe săruri bazice a căror in¬ 
dividualitate stabilită pe cale chimică trebuie încă confirmată prin me¬ 
tode fizico-chimice. Oxidul de bismut (III) se utilizează pentru a prepara 
derivaţii organici folosiţi în medicină. Adăugat la sticla colorată in roşui 
cu cupru, produce modificări. A fost propus pentru a face necombusti¬ 
bilă hîrtia şi materialele plastice. 

Trisulfura de dibismut. Există în stare naturală numită bismutină. 
Prin topirea elementelor sau prin comprimarea lor se obţine sulfura de- 
bismut (III). Analiza termică a sistemului bismut-sulf nu pune în evidenţă 
alt compus. Hidrogenul sulfurat şi tioaeetamida precipită în soluţie clor- 
hidrică (0,3—1 X) de BiCl 3 , sulfura, de bismut (111). Hidrogenul sulfurat 
gazos reacţionează cu vaporii de triclorură, tribromură şi oxiclorură de- 
bismut formînd sulfură de bismut (III) cristalizată. Sulfura cristalizată 
se obţine şi prin topirea oxidului de bismut (III) cu sulfocianură de po¬ 
tasiu sau prin încălzirea triiodurii de bismut cu sulfură de mercur (II)* 
in curent de dioxid de carbon. 

Sulfura de bismut (III) în stare coloidală se obţine, cu o coloraţie 
roşie, trecînd hidrogen sulfurat printr-o soluţie foarte diluată de azotat, 
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<le bismut. Gama arabică acţionează ca stabilizator. Un sol format cu 
un reactiv ce conţine azotat de bismut, manită, glicerină şi gumă ara¬ 
bică serveşte la dozarea colorimetrică a ionilor S 2- (E. Treiber , 
H. K o r e n — 1952). 

în stare amorfă, sulfura de bismut (III) este neagră, in stare cris¬ 
talină este neagră-cenuşie sau brună. Sulfura amorfă trece în cea cris¬ 
talină la 200°C. Se poate obţine şi în stare sticloasă. Cristalizează in sis¬ 
temul ortorombic ca şi sulfura de antimoniu (III). Valorile densităţii 
(7 — 7,8) şi ale punctului de topire (620—718°C) sînt neconcordante. Şu¬ 
ii mă începînd de la 300°C. 

Sulfura de bismut (III) este relativ bunii» conducătoare de electrici¬ 
tate. Conductibilitatea electrică a sulfurii de bismut (III) depinde de 
direcţia în cristal. Straturi subţiri cristalizate prin evaporare în vid sînt 
fotoconduetibile. Acestea se utilizează în infraroşul îndepărtat (10 000 — 
80 000 A). Solubilitatea în apă este foarte mică. Produsul de solubilitate 
calculat este IO -96 . Este solubilă în bismut metalic. Se descompune ter¬ 
mic începînd de la 120 C C. 

Hidrogenul reduce sulfura de bismut (III) la metal intre 160 şi 300°C. 
Aerul o oxidează lent. La prăjire se formează oxid de bismut (III). Carbo¬ 
nul, siliciul, aluminiul la diferite temperaturi o reduc la metal. Cu halo- 
.genii la roşu formează halogeno-sulfuri. Diclorura de sulf în benzen, aci¬ 
dul clorhidric concentrat şi triclorura de fosfor transformă sulfura de bis¬ 
mut (III) în triclorură de bismut. Reduce acidul sulfuric la acid sulfuros. 
Cu acidul azotic se formează azotatul de bismut (III) şi sulf. 

Insolubilitatea sulfurii de bismut (III) în sulfurile metalelor alcaline 
■ o diferenţiază de sulfurile de arsen şi antimoniu. în soluţii concentrate 
de sulfuri alcaline se dizolvă puţin, formînd sulfuri duble. Reduce sulfa¬ 
tul si clorura de fier (III): 

Bi.,S 3 + 3Fe 2 (S0 4 ) 3 = Bi 2 (S0 4 ) 3 4- 6FeS0 4 + 3S 

Reduce lent permanganatul de potasiu. Topită cu iodură de potasiu 
formează triiodură de bismut. Există un număr de sulfuri duble : Bi 2 S 3 • 
• Xa 2 S, Bi 2 S 3 • KoS, Bi 2 S 3 • BaS etc. considerate ca derivînd de la io¬ 
nul (Bi 2 S 4 ) 2- a cărui existenţă nu a fost confirmată cu raze X. Topind 
bismut cu carbonat de litiu şi sulf la 850—950°C s-a obţinut LiBiS 2 . 

Halogenositlfuri de bismut. Se cunosc halogenosulfurile: BiSCl, 
BiSBr şi BiSI. Toate cristalizează în sistemul romboedric cu patru mo¬ 
lecule în celula elementară. Topind împreună clorura dublă BiCl 3 • 2NH 4 Cl 
cu sulfură de bismut (III) se obţine clorosulfura. Bromul formează cu 
sulfura de bismut (III) la rece bromosulfura de bismut. Topind triiodură 
de bismut cu sulfura de bismut (III) se obţine iodosulfura. Clorosulfura 
(le bismut este roşie-cărămizie, bromosulfura roşie-cenuşie şi iodosulfura 
•cenuşie ca oţelul. 

Combinaţiile b i s mut ui ui cu o xi a c iz ii sulful u i. 
•Se cunoaşte un sulfit bazic de bismut Bi 2 (S0 3 ) 3 • Bi 2 0 3 • 5H 2 0, poli- 
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tionaţi, sulfatul de bismut (III), sulfaţi acizi, sulfaţi bazici, sulfaţi dubli- 
un pirosulfat acid şi tiosulfatul de bismut. 

Tratînd o soluţie de triclorură sau de azotat de bismut (III) cu o so¬ 
luţie de tiosulfat de sodiu apare o coloraţie galbenă caracteristică ionului 
[Bi(S 2 0 3 ) 3 ] 3_ . Sarea de potasiu K 3 [Bi(S 2 0 3 ) 3 ] este foarte puţin solubilă 
in alcool. Sarea de sodiu poate fi folosită pentru caracterizarea potasiu- 
lui în analiză (reactiv A. Carnot). 

Sulfatul neutru de bismut. Dizolvind oxidul, sulfura, azotatul de 
bismut (III) sau bismutul în acid sulfuric de concentraţie medie se obţine 
sulfatul neutru de bismut. încălzit între 405 şi 418°C trece în sulfat de 
bismutil (Bi0) 2 S0 4 • 2H 2 0. Formează compuşi de adiţie cu acidul clor- 
hidric Bi 2 (S0 4 ) 3 • .rHCl (x = 4, 2, 1). Cu sulfaţii metalelor alcaline for¬ 
mează săruri duble ; de exemplu K [Bi(S0 4 ) 2 ] şi K 3 [Bi(S0 4 ) 3 ]. 

Triselenura de dibismut. Selenura de bismut (III) există în natură 
singură sau amestecată cu sulfura (silaonită, guanajuatită). Se obţine to¬ 
pind elementele în absenţa aerului. Se prezintă în lame cristaline cu stră¬ 
lucire metalică. Densitatea teoretică, determinată cu raze X este 7,398. 
Selenura este un semiconductor. Prezintă proprietăţi fotoelectrice. To¬ 
pind la 850—950°C un amestec de carbonat alcalin, bismut şi seleniu se 
obţin compuşi ca XaBiSe 2 , KBiSe 2 de tipul clorurii de sodiu. Se cunoaşte 
un selenit şi un selenat de bismut. 

Tritelurura de dibismut. Există în stare naturală în Georgia. Adesea 
este amestecată cu sulful. Se obţine topind pulberile amestecului stoechio- 
metric în atmosferă de hidrogen. Cristalele sint semiconductori de tip p. 
Este un fotoconductor. Are o mare putere termoelectrică (220—220 [i\j 
grd). Se cunoaşte şi un telurat de bismut Bi 2 (Te0 4 ) 3 . 

Combinaţiile bismut ului cu azotul şi derivaţii 
s ă i. Bismutul formează cu azotul o azotură, azotitul bazic (BiO) (X0 2 ) • 
• 0,5 H a O, azotiţi complecşi M 3 [Bi(N0 2 ) 6 ], azotat, azotaţi dubli, azotaţi 
acizi, azotaţi bazici etc. 

Amidura de potasiu în amoniac lichid reacţionează cu triiodura de 
bismut, formînd un precipitat negru de azotură de bismut, explosivă şi 
periculoasă : 

Bilg -f 3KNH 2 = BiN + 3KI + 2NH 3 

Azotatul neutrii de bismut. Se cunosc în mod sigur liidraţii azotatului! 
de bismut: Bi(N0 3 ) 3 • 5H 2 0, Bi(N0 3 ) 3 • 1,5H 2 0. Existenţa dihidratului 
este îndoielnică. Pentahidratul se obţine tratînd metalul sau oxidul de 
bismut (III) cu acidul azotic de densitate 1,2—1,3 : 

2Bi + 8HN0 3 = 2Bi(N0 3 ) 3 + 4H 2 0 + 2NO 

Tratînd soluţia azotică de mai sus cu apă, precipită azotatul bazic- 
şi tratînd-o cu carbonat de sodiu, precipită carbonatul bazic. Este in¬ 
teresant. de remarcat că azotatul de bismut poate să sincristalizeze cui 
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azotaţii pămînturilor rare, ceea ce subliniază trivalenţa metalului în aceas¬ 
tă moleculă. 

Azotatul neutru de bismut (III) cristalizează în sistemul triclinic. 
Are densitatea 2,828 la 20°C. Se topeşte la 75,5°C şi se descompune cu 
formare de azotat bazic BiON0 3 • 1,5H 2 0. Prin încălzire pierde acid 
azotic între 50 şi 78°C şi trece în Bi(0H)(N0 3 ) 2 • 0,5H 2 O sau Bi(0H)(N0 3 ) 2 * 

• HoO. Hidrolizează puternic : 

Bi(N0 3 ) 3 + H 2 0 = BiON0 3 + 2HN0 3 

Nu se obţine Bi(OH) 3 nici la o diluţie foarte mare. Pentru aceasta trebuie 
să se adauge hidroxizi alcalini. Azotatul neutru de bismut este redus de. 
cărbunele roşu cu o uşoară detonaţie. Un amestec de oxid de zinc, glice- 
rină şi azotat se înnegreşte la lumină. Are loc o reducere la bismut metalic. 

Se cunosc azotaţii dubli :Bi(N0 3 ) 3 -2CsN0 3 , Bi(N0 3 ) 3 -2NH 4 N0 3 -4H 2 0 
etc. şi seria izomorfă : 2Bi(N0 3 ) 3 • 3M(N0 3 ) 2 • 2 H 2 0(M = Mg, Zn, 
Co, Ni). Azotaţii dubli de bismut şi pămînturi rare cristalizează cu şase 
molecule de apă şi au fost folosiţi de G. Urbain (1903) la separarea 
pămînturilor rare. Se cunosc şi azotaţi complecşi de tipul M 3 ' [Bi(N0 3 ) 6 ] 2 

• 24H 2 0. 

Dintre azotaţii bazici mai bine cunoscuţi se pot cita: 

Bi(0H)(N0 3 ) 2 , Bi(OH)(NO 3 ) 2 -0,5 H 2 0, Bi(0H)(N0 3 ) 2 -H 2 0, (BiO)N0 3 , 

(BiO) NO 3 -0,5 H 2 0, (Bi0)N0 3 H 2 0, (BiO) N0 3 -2H 2 0 etc. 

Azotatul bazic de bismut (BiO)N0 3 se obţine prin dizolvarea în apă 
acidulată cu acid azotic a Bi(N0 3 ) • 5H 2 0 şi diluarea soluţiei. Precipită 
o pulbere lucioasă de azotat bazic. 

Azotatul bazic de bismut se foloseşte în medicină sub numele de 
bismutum subnitricum (Magisterum bismuti). Se utilizează în dizenterie 
şi holeră. Ca alb de perlă sau alb de Spania serveşte ca fard, netoxic. 
Se utilizează şi la dezinfectarea tubului digestiv. Azotatul bazic de bis¬ 
mut se întrebuinţează în amestecul destinat contra incendiilor. 

Combinat iile bismutului cu fosforul şi derivaţii 
s ă i. Se cunoaşte fosfura PBi, hipofosfitul Bi(P0 2 H 2 ) 3 , fosfitul 
Bi 2 (P0 3 H) 3 H 2 0, fosfatul neutru BiP0 4 , fosfatul bazic2(Bi0) 3 P0 4 • Bi 2 0 3 ,, 
pirofosfatul Bi 4 (P 2 0 7 ) 3 , metafosfatul Bi(P0 3 ) 3 şi tiofosfatul de bismut BiPS 4 . 
Se cunoaşte şi un număr mai redus de compuşi cu arsenul şi antimoniu!. 
Fosfatul neutru de bismut. Fosfatul neutru de bismut se obţine prin 
dublă descompunere din fosfat acid de sodiu şi o soluţie azotică de bismut 
sau topind acidul metafosforic cu bismut. Cristalizează în prisme mono- 
clinice sau stele octaedrice. Este insolubil în apă şi acid azotic diluat. 
Produsul său de solubilitate este: [Bi 3-f ] [P0 4 ~] = 1,3 • 10“ 23 . Este 
stabil pînă la 950°C. Poate fi utilizat la determinarea gravimetrică a fos- 
faţilor (C. D u v a 1 şi S. Panchout — 1951). 

Alte combinaţii ale bismutului trivalent. Car- 
bonatul bazic de bismut. Tratînd o soluţie de azotat neutru de bis¬ 
mut cu o soluţie de carbonaţi alcalini, precipită carbonatul bazic de bis- 
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mut (Bi0) 2 C0 3 • 0.5 H 2 0. Este o pulbere albă, insolubilă in apă şi uşor 
solubilă în acid azotic şi clorhidric. Se descompune termic peste 308°C. 

Tritiocianatul de bismut Bi(SCN) 3 . Amestecul de perclorat de bismu- 
til şi tiocianat de sodiu studiat prin metoda variaţiilor continue ale lui 
Job şi prin analiză logaritmică, relevă următoarele specii de ioni: 
[Bi(CNS)] 2 % [Bi(CNS) 2 r, [Bi(CNS) 4 r şi [Bi(CNS) 6 ] 3 - (F. Gali ai s 
şi M. B r a n d e 1 a — 1949). Ionul [Bi(SCN) 6 ] 3 este puternic colorat 
în portocaliu. Nu este surprinzător că bismutul trivalent, foarte puţin 
•electropozitiv, formează săruri complexe care sînt mai stabile decît acelea 
ale stibiului trivalent. Tritiocianatul de bismut se prepară după metoda lui 

F. G a 11 a i s şi J. Familia des din carbonat acid de sodiu şi acid 
tiocianic. Se elimină excesul de carbonat şi se concentrează soluţia oranj 
pe anhidridă fosforică. încălzit peste 100°C devine roşu-închis şi negru 
la 150°C. Se descompune înainte de topire. 

F. G a 11 a i s şi J. Familiades (1952) au încercat să prepare 
acizii: H 2 [Bi(CNS) 5 ] şi H 3 [Bi(CNS) 6 ] fără a-i putea purifica. S-au pre¬ 
parat săruri simple sau complexe derivate de la ultimul (G. Spacu şi 

G. G r e c u — 1932). Prin dublă descompunere între triclorura de bismut 
şi tritiocianatul corespunzător în acetonă s-au preparat (NH 4 ) 3 [Bi(CNS) 6 ] 
şi K 3 [Bi(CNS) 6 ] (F. Gallais şi J. Familiades — 1952). 

Cromatul neutru de bismut Bi 2 (0rO 4 ) 3 -3,5 H 2 0 se prepară dintr-o soluţie 
de azotat de bismut la care se adaugă acid cromic. După evaporare pe acid 
sulfuric se obţin cristale galbene aurii liigroscopice. Se descompune la 
200°C după ce a pierdut apa. 

Cromatul de bismutil (Bi0) 2 Cr0 4 se obţine spălînd dicromatul de bis¬ 
mutil cu apă fiartă acidulată cu acid azotic. 

Dicromatul de bismutil (BiO) 2 (Cr 2 0 7 ) se obţine din dicromat de potasiu 
şi o soluţie azotică de azotat de bismut. Se adaugă amestecurilor puţină 
apă şi apoi se decantează şi se spală repede cu apă rece. Se obţine o pulbere 
amorfă galbenă. 

Tricromatul de bismutil (BiO) 2 Cr 3 O 10 • H 2 0 se obţine la 50°C adău¬ 
gind o soluţie apoasă de acid cromic în exces la o soluţie slab acidă de 
azotat de bismut. Dacă nu se spală repede trece în cromat acid de bismu¬ 
til HBiOCr0 4 . Este fluorescentă şi pierde apa în etuvă. S-a obţinut şi 
un tetracromat de bismutil (Bi0) 2 Cr 4 0 13 . S-au obţinut şi alţi cromaţi 
bazici. Se cunoaşte cromatul dublu de bismut şi potasiu, dicromatul, tri¬ 
cromatul şi tetracromatul de bismutil şi potasiu. 

Se mai cunoaşte vanadatul de bismut BiV0 4 , niobatul de bismut 
BiNb0 4 , tantalatul de bismut Bi(Ta0 4 ), molibdaţi, wolframaţi de bismut, 
permanganaţi de bismut etc. 

Combinaţiile bismutului (etravalenl. Dioxidul de bismut BiO>. Dio- 
xidul de bismut rezultă prin acţiunea acidului azotic asupra bismuta- 
ţilor sau asupra oxidului de bismut (V) Bi 2 O s . Se mai obţine prin elec¬ 
troliza soluţiilor neutre sau alcaline de bismut la anod. P.Muir, G.Hof- 
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fmeister şi C. E. Eobbs (1880) tratează eu un curent de clor o 
suspensie de oxid de bismut (III) in KOH (d 1,35) fierbinte, pînă la 
coloraţie brun închis. Se elimină hidroxizii alcalini cu apă şi se tratează 
cu MO, 5% pentru a elimina oxidul de bismut (III) netransformat. 
Se spală cu apă. se usucă la 100°C pe acid sulfuric obţinîndu-se Bi0 2 • H 2 0 
care la 180-200°C pierde apa. Pentaoxidul de dibismut încălzit la 250°C 
ar forma dioxid de bismut BiOo: 

Bi 2 0 5 = Bi 2 0 4 + 1/2 0 2 

Este o pulbere brună galbenă cu densitate 5,6. La 300—325°C trece în 
oxid de bismut (III) care practic nu se descompune. A fost considerat 
ca un metabismutat de bismut (Bi(Bi0 3 ) 3 . Aceasta permite să i se atri¬ 
buie formula Bi 4 0 9 . S-au descris şi hidraţii: 2Bi0 2 -H 2 0 şi 2BiO 2 0,5 Iî 2 0. 

Bioxidul de bismut oxidează acidul cloihidric la clor, acidul sulfuros 
la sulfat de bismut. Sărurile manganoase sînt oxidate la permanganat. 

Combinaţiile bismutului pentavalent. Se cunoaşte un număr mic de 
combinaţii aie bismutului pentavalent: BiF 5 , BiOF 3 • 3KF, Bi 2 O s , hi¬ 
draţii şi sărurile acestui oxid. 

Pentafluorura de bismut BiF 5 . Prin acţiunea acidului flurohidric la 
— 10°C asupra oxidului de bismut (V) şi a fluorului asupra triclorurii de 
bismut la — 80°C se obţin soluţii puternic oxidante. H. vonWarten- 
berg (1940) a obţinut pentafluorura de bismut prin acţiunea fluorului. 
asupra trifluorurii de bismut la 500°C şi sublimînd produsul. 

Se formează ace fine ce par a fi romboedrice. Cu apa formează ozon, 
trifluorură şi pentaoxid de dibismut în anumite condiţii (H.vonWar- 
t enbe r g — 1940). Compusul a fost încercat ca agent fluorurant al 
hidrocarburilor. în trifluorură de brom lichidă, pentafluorura de bismut 
se comportă ca un acid (V. Gutmann şi H. J. Emeleus - 1950). 

Pentahalogenurile sînt în general mai volatile, hidrolizează uşor şi 
sînt agenţi halogenanţi puternici. Uşurinţa cu care pentafluorura de bismut 
topită oxidează bromul la trifluorură de brom şi pe aceasta la pentafluo- 
rură de brom şi clorul la fluorură de clor arată că este unul dintre cei mai 
puternici agenţi de fluorurare. Pentafluorura de bismut ca şi pentafluo- 
rurile de arsen şi antimoniu este un bun acceptor de fluor. Cu fluorurile 
metalelor alcaline se transformă în ionul BiF<r. Stabilitatea acestor hexa- 
fluorobismutaţi descreşte cu descreşterea volumului cationului, deci 
variaţia puterii oxidante a acestor compuşi se poate obţine schimbînd 
cationul (J. F i s c h e r şi E. Budzitis —1959). 

Hexafluorobismutaţii (V) sînt un exemplu rar de hexacoordinare a 
bismutului. 

Pentaoxidul de dibismut Bi 2 0 £ . Se ştia încă de la începutul secolului 
al XlX-lea că oxidul de bismut (III) fixează oxigen prin încălzire în pre¬ 
zenţa hidroxizilor alcalini: 

Bi 2 0 3 + O, + 2KOH = 2KBi0 3 + H 2 0 
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Metabismutatul de potasiu obţinut corespunde acidului metabismutic, 
care nu a putut ti izolat întrucît pierde apa de constituţie cu mare uşu¬ 
rinţă dînd oxid de bismut (V). S-au folosit pentru obţinerea pentaoxi- 
dului de dibismut o serie de oxidanţi: ozon, permanganat, persultat, 
clorat, clor, brom, hipocloriţi etc. P. Muir, G. B. Hoffmeister 
şi C. E. Eobbs (1880—1881) tratează o suspensie de oxid de bismut 
(III) în hidroxid de potasiu (d 1,37 — 1,38) cu un curent de clor : 

Bi 2 0 3 + 6KOH + 2CU = 2KBiO, + 4KC1 + 3H.0 

Precipitatul se spală cu apă caldă apoi rece. Un produs de puritate 95% 
se obţine prin electroliza unei suspensii de oxid de bismut (III) in 15 părţi 
KOH (ă 1,42 — 1,45) la care se adaugă o parte şi jumătate de clorură de 
potasiu. Se lucrează aproape de fierbere cu anod de platină si2—3 A/cm 2 . 
Se depune un depozit roşu aderent care se spală eu acid azotic concentrat 
la cald. Spălînd eu acid diluat se obţine BiO a • 2H..O. 

Are aspectul unei pulberi roşii închis de densitate 5,101a 20°C. Se des¬ 
compune termic. La 250°C formează dioxid de bismut. 

Hidrogenul, oxidul de carbon reduc pentaoxidul de dibismut la 
diferite temperaturi. Clorul şi bromul formează cu pentaoxidul de dibis- 
mut trihalogenuri. Cu acizii ciorhidric şi bromhidric se degajă halogenii. 
Anhidrida sulfuroasă în prezenţa apei este oxidată la sulfat. Acidul sul- 
furic formează sulfat cu pentaoxidul de dibismut si se degajă oxigen 
Acidul azotic îl reduce la oxid de bismut (III) sau (IV) după concentraţie. 
Acidul arsenos este oxidat la acid arsenic. Pentaoxidul de dibismut este 
redus la oxid de bismut (III) de către clorurile de staniu, titan şi siliciu. 
Compuşii organici (zahărul, acidul oxalic) acţionează reducător. 

Bismutaţii. Tratind o suspensie de oxid de bismut (III) in hidroxid 
de potasiu cu clor se formează un amestec brun care ar fi un amestec de 
metabismutat de potasiu KBi0 3 şi acid metabismutic HBi0 3 . Prin spă¬ 
lare cu apă, fierbere cu acid azotic concentrat, compusul se transformă 
in hidraţi ai pentaoxiclului de dibismut, care prin uscare devin o pudră 
roşie de oxid de bismut (V). Compusul este insolubil in acid. puţin solubil 
în soluţii alcaline la cald. El se combină cu hidroxizii prin topire formind 
bismutaţi, pe care apa ii descompune uşor. 

Altă metodă constă în fierberea oxidului de bismut (III) sub reflux 
cu hidroxid de sodiu obţinînd bismutit şi adăugind sub agitare un exces de 
liipoclorit20—30%la peste 100°0. După purificare se obţine NaBiO,■ wtl/) 
(n = 0—5). Prin acţiunea peroxidului de sodiu asupra oxidului 
de bismut (III) la 600°C sau a oxigenului asupra oxidului in hidroxid de 
sodiu topit se obţine ortobisinutat de sodiu Na 3 Bi0 4 : 

Bi 2 O a + 3Na»0 2 = 2Na 3 Bi0 4 + 1/2 0. 

C. Durai (1956) admite că este vorba de un amestec. S-au obţinut şi 
alţi bismutaţi: KBiO„ Ca(Bi0 3 ) 2 • 4H 2 0, K 2 Ca(Bi0 3 ) 4 ■ 2H..O etc. B. 
S e h o 1 d e r (1941) a preparat bismutaţi: NaBi0 3 galben, NajBiO, brun, 
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KBi0 3 violet roşu. Acizii descompun bismutatul XaBi0 3 cu formare de 
dioxid de bismut. Bismutaţii sînt foarte oxidanţi. 

Compuşii bismutului (V) sînt foarte instabili. Sistemul: 

HBiO, + 5H+ + 2e~ Bi 3 + + 3H,0 

este caracterizat prin potenţialul de 1,72 V la pH 0. Această valoare pla¬ 
sează combinaţiile respective printre cei mai puternici oxidanţi, foarte 
aproape de peroxodisulfaţi. Aceasta înseamnă că reducătorii cei mai 
slabi pot transforma sărurile de bismut pentavalent în săruri de bismut 
trivalent. 

Bismutatul de potasiu KBi0 3 oxidează sărurile de mangan divalent 
la permanganat. Tratînd bismutaţii metalelor alcaline cu acid azotic se 
formează oxid de bismut (V) sau amestecuri ale acestuia cu oxidul de bis- 
mut (IV). Bismutaţii (V) eliberează clor din acid clorbidric şi oxidează 
acidul arsenos in mediu clorhidric la acid arsenic. S-au descris o serie de 
bidraţi ai pentaoxidului de dibismut Bi 2 0 5 -H 2 0 sau HBiO a , Bi 2 0 5 -3H 2 0, 
care ar corespunde acidului ortobismutic H 3 Bi0 4 instabil de la care nu 
se cunosc nici săruri. 

Au fost semnalaţi şi alţi oxizi. Astfel Bi0 3 şi Bi 4 0 7 sînt consideraţi 
ca peroxizi. Primul s-ar obţine oxidînd oxidul de bismut (III) cuper- 
sulfat de amoniu. Se purifică dizovînd dioxidul de bismut cu acid 
azotic diluat {ă 1,2) cald. 

Combinaţiile organice ale bismutului. Energia de legătură a bismu¬ 
tului cu atomul de carbon şi de hidrogen este cea mai slabă din grupă. 
Pentru acest motiv, stabilitatea compuşilor este mică mai ales a celor 
alifatici care nu beneficiază de energie de delocalizare electronică a radi¬ 
calilor aromatici. De aceea nu se cunosc ioni de tip amoniu. Compuşii 
bismutului pentavalent în seria alifatică se disociază uşor. 

Chimia compuşilor organobismutici a început în anul 1850, cînd 
C. Luwig şi E. Schveizer au sintetizat trietilbismutul. Trifenil- 
bismutul a fost preparat în anul 1887 de A. Michaelis şi A. Polis. 
G. G i e m s a l-a recomandat în anul 1923 în tratarea sifilisului canin. 

S-au preparat compuşi trialcliilbismutici şi triarilbismutici simetrici 
şi asimetrici, compuşi de tipul R 2 BiX şi RBX 2 alchilici şi arilici, compuşi 
organobismutici ai acizilor organici, compuşi ai bismutului pentavalent. 

A. Marqua r d t (1887 —1888) a preparat trimetilbismutina prin 
acţiunea dimctilzincului asupra tribromurii de bismut. Se mai obţin bis- 
mutine alifatice prin metodele bazate pe reacţiile : 

3RMgX + BiX 3 = R 3 Bi + 3MgX 2 


BiCl 3 + A1 4 C 3 + 9HC1 ='(CH 3 ) a Bi’+4AlC] 3 

Bismutinele alifatice sînt lichide incolore care fumegă la aer, insolubile 
în apă. Compusul trietilat explodează la 150°C. Trimetilbismutina este 
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periculoasă pentru piele. Reacţionează cu o serie de compuşi pierzînd 
radicalii organici: 

200° C 

(CH 3 ) 3 Bi + 2CH 3 I = CH 3 BiI, + 2C 2 H 6 

Dintre bismutinele aromatice cea mai importantă este trifenilbi.smu- 
tina (C 6 H 5 ) 3 Bi care se prepară prin acţiunea bromurii de fenil-magneziu 
asupra triclorurii de bismut. Are moment de dipol nul, ceea ce reflectă o 
structură plană simetrică. Bismutinele aromatice sînt solide la tempera¬ 
tura ordinară. Trifenilbismutina adiţionează clorul, bromul şi iodul dînd 
compuşi pentavalenţi (CgH 5 ) 3 BiX 2 care se dismută uşor spre a trece în 
compuşi trivalenţi. în acizi, compuşii respectivi trec unii’ în alţii: 


(C 6 H 5 ) 3 Bi (N0 3 ) 2 + 2HC1 = (C # H 5 ) 3 BiCl 2 + 2HN0 3 
(C 6 H 6 ) 3 BiCl 2 + H 2 S0 4 = (C 6 H 8 ) 3 BiS0 4 + 2HC1 

Trifenilbismutina este o otravă pentru spirocbeţi şi trepanosome. 

Există oxi şi halogenobismutine de tipurile : CH 3 —Bi =0, RBiX 2 şi 
R 2 BiX. Pentru preparare s-au folosit reacţii de tipul : 

2R 3 Bi + BiX 3 = 3R 2 BiX 
R 3 Bi -f 2BiX 3 = 3RBiX 2 

S-au preparat o serie de compuşi pentavalenţi: (C 6 H 5 ) 5 Bi, (C 6 II 5 ) 4 BiCl, 
(CpH 5 ) 3 BiCl 2 , (C 6 H 4 ) 4 BiC 104 etc. (H. Gilman şi H. L. Y a 1 e — 1942 — 
1951). P. A. Paneth şi H. L o leit (1935) au preparat o bismutină 
care se pare că este un compus de tip cacodil: 


R> 

R' 


-Bi —Bi 


/ 


\ 


R 

R 


Prezenţa în molecula organică a două funcţii hidroxilice în a, sau a 
unei funcţii acide şi una alcoolică în a, face molecula organică reacţio- 
nabilă cu oxizii metalici şi mai ales cu oxidul de bismut (III). Au fost 
preparaţi compuşi cu acidul lactic, malic şi mai ales tartric: 

R 3 BiX 2 + 2RCOOM = R 3 Bi(OOCR) 2 + 2MX 

Cu acidul tartric, bismutul formează un complex solubil în hidroxid de 
sodiu concentrat. Din soluţie, prin tratare cu glucoză sau alte substanţe 
reducătoare precipită bismutul metalic negru. Cu această reacţie se re¬ 
cunosc zaharurile în chimia analitică. 

Benzoatul, xalicilatul şi mai ales galatul bazic de bismut s-au folosit 
ca produşi medicamentoşi. M. Gir ard (1954—1955) a studiat polari- 
metric şi prin spectrul în infraroşu compuşii mono şi ditartrobismutici 
C4ir 3 0 6 Bi-?>H 2 0 şi Bi(C4H 3 0 6 )(C 4 II c 0 6 ) ??H 2 0 şi a preparat mulţi compuşi 
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de tipul: COO-CHO-CHO-COOM cu M = K, a, Li, M 4 , Pv. Struc- 

\ i / 

\Bi/ 

tur acestor compuşi a fost mult studiată (Î7. M. Turkcvieli 1953— 
1954). 

Polifenolii formează cu bismutul o serie de combinaţii. Astfel cu piro- 
eatechina se formează un compus căruia E. E i c h a r d (1900) şi M. 
Gir ard (1955) îi atribuie formulele respective: 


CgH,: \Bi-OH 


/OH 

y Bi \o 






Cu pirogalolul, S. Takagi şi I. Î7 a g a s e (1936) au obţinut un acid 
bismutopirogalic, galben şi insolubil în apă: 


H 


/O. 

IIO-Bi'-o- 

X -0_ 




Lucrări remarcabile în domeniul compuşilor organo-bismutici au 
făcut : F. Clxallenger (1913-1927), H. Gilman (1937-1941), 
A. Michaelis (1882-1889) şi alţii. 
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Din grupa a IV-a principală a sistemului periodic fac parte elemen¬ 
tele : carbon, siliciu, germaniu, staniu şi plumb. Carbonul este un nemetal, 
siliciul şi germaniul sînt semi-metale iar staniul şi plumbul sînt metale. 

Carbonul este elementul de bază al organismelor animale şi vegetale, 
iar siliciul este elementul de bază pentru regnul mineral. O tonă de scoarţă 
terestră conţine 0,8 kg carbon, 270 kg siliciu, 0,007 kg germaniu, 0, 040 kg 
staniu şi 0,010 kg plumb de unde se poate trage concluzia că răspîndirea 
acestor clemente nu este în corelaţie cu importanţa lor. 

Proprietăţile fizice ale acestor elemente se pot observa din tabelul 
111. Pe măsură ce creşte numărul de ordine, creşte masa specifică, raza 
atomică, raza ionică şi scade temperatura de topire, temperatura de fier¬ 
bere, duritatea, potenţialul de ionizare a primului electron şi căldura de 
sublimare. Contrastul dintre primul element, carbonul şi ultimul element, 
plumbul este şi mai mare decît în alte grupe. Electron’egativitatea scade 
cu creşterea numărului atomic. In acelaşi sens se intensifică şi caracterul 
metalic şi posibilitatea de a forma ioni. 

Descreşterea electronegativităţii se manifestă în stabilitatea mare a 
kidrurilor de carbon şi în stabilitatea şi numărul din ce în ce mai mic al 
liidrurilor elementelor următoare. 

Avînd în vedere creşterea volumului atomic de la carbon la plumb 
se poate admite că tendinţa de completare a octetului scade în grupă şi 
creşte posibilitatea de a pierde electroni. 

Proprietăţile chimice decurg în primul rînd din configuraţia electro¬ 
nică a acestor elemente (tabelul 112). Se poate observa că aceste elemente 
posedă configuraţia (ns) 2 inp) 2 în stratul exterior. în consecinţă, ultimii doi 
electroni sînt neîmperecheaţi. Deoarece nivelele energetice descrise de 
orbitalii np au o energie mai mare decît cele descrise de orbitalii ns, elec¬ 
tronii din nivelele energetice p sînt eliminaţi mai uşor. Eliminarea elec¬ 
tronilor np se poate face independent de electronii ns din stratul de valenţă, 
ceea ce face ca elementele respective să posede valenţa doi. Cînd se pierd 
toţi cei patru electroni din stratul de valenţă se formează ioni cu patru sarcini 
pozitive. Pentru elemente grele, perechea de electroni s capătă o anumită 
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Tabelul I77.fProprietăţile fizice ale elementelor din grupa a IV-a principală 


Simbolul 

C 

1 I 

Si Ce 

1 

Sn 

I>b 

i 

Numărul atomic 

1 

6 

14 

32 

1 

50 

82 

Masa atomică 

12 

28,09 ' 

72,59 

118,69 

207,10 

Masa specifică 

3,51 

(diam.) 

2,2 

(grafit) 

2,33 

5,35 

7,23 

11,34 

Temperatura de to¬ 
pire, °C 

3540 i 

3845 

1413 

958,5 1 

231,8 t 

327,4 

'temperatura de fier- j 
bere, °C 

3927 

2630 ! 

2700 ' 

2362 

1755 

Raza atomică, Â 

0,77 

1,17 

1,22 

1,40 

1,54 

Raza ionică (IV), A 

0,2 

0,39 | 

0,44 

0,74 1 

0,84 

Duritatea Mohs 

10 

(diamant) 

7 

6,3 

1,5-1,8 

1,5 

Energia de ionizarc, 
kcal/mol 

258,1 

186,7 

187,4 

168,3 

171,1 

Potenţialul de ioni¬ 
zarc 

Primul electron 

11,26 

8,15 

7,88 

7,33 

7,41 

Căldura de sublima¬ 
re, kcal/atom — g 

125 

85 

- | 78 

47,5 

Electronegativitatca 

2,5 

1,74 

! 2,02 î 1,72 

1,55 


Tabelul 112. Configura|in electronică a elementelor din grupa a IV principală 


Elemeutul 

i. 

21 

i 

3 s 

3p 


4 s 

4/> 


4/ 

OS 

I 

5p j 6d 

5/ 

0 s 

6p 

Carbon 

2 

2 

2 













Siliciu 

2 

2 

6 

2 

2 







1 




Germaniu 

2 

2 

6 


6 

10 

2 

2 




| 




Staniu 

2 

2 

6 


H 

10 

2 

6 

10 


2 

2 




Plumb 

2 

2 

6 

2 

0 

m 

2 

6 

10 

14 

2 

6 ' 10 


2 

2 
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stabilitate, analogă stabilităţii electronilor s ai heliului. Se afirmă că valen¬ 
ţele care diferă prin două unităţi se datoresc inerţiei electronilor s. Inerţia 
electronilor ns 2 se observă la plumb, staniu şi germaniu. Carbonul 
şi siliciul, din cauza volumului lor atomic mic, formează covalenţe prin 
intermediul unor orbitali hibrizi. 

Carbonul este termodinamic stabil la hidroliză : 

2C + 2H 2 0 ;=? C0 2 -f CH 4 A H° = 6,73 kcal 

pe cînd silicul este instabil: 

2Si + 2H a O Si0 2 + SiII 4 A 11° = - 88,4 kcal 

Stabilitatea stării de valenţă patru scade în grupă de sus în jos, pe 
cînd stabilitatea stării de valenţă doi creşte în grupă de sus în jos. 

Tendinţa elementelor din grupa a IV-a principală de a forma ioni 
monoatomici cu valenţa patru creşte în grupă de la carbon la plumb. 
Staniul şi plumbul formează cationi tetravalenţi pozitivi care există în 
stare solidă. Un ion C 4+ ar avea un volum foarte redus şi deci o acţiune 
de polarizare foarte mare. El ar deforma anionii cu care ar interacţiona 
atît de mult încît legătura respectivă s-ar transforma într-o legătură cova- 
lentă. în consecinţă, carbonul are o tendinţă puternică de a forma legături 
covalenţe. Tendinţa de a forma legături covalenţe scade în gruj^ă de sus 
în jos. 

Atomii de carbon au tendinţă accentuată de a se lega între ei spre a da 
naştere unor catene cu ferme variate. Tendinţa de concatenare este rezer¬ 
vată numai unor elemente, aşezate în sistemul periodic în jurul carbonului: 
bor, siliciu, azot şi sulf. Stabilitatea mare a legăturilor carbonului cu el 
însuşi şi cu hidrogenul determină existenţa unui mare număr de hidruri 
ale carbonului. 

Carbonul este singurul element din grupa a IV-a principală care 
poate forma legături duble prin orbitali p. Această proprietate determină 
deosebirile dintre chimia carbonului şi chimia siliciului. Din cauza volu¬ 
mului mare al atomului de siliciu, Întrepătrunderea orbitalilor p, pentru 
a forma o legătură tz adică o legătură dublă, nu este posibilă. Pentru acest 
motiv dioxidul de siliciu nu poate exista ca moleculă simplă analog mole¬ 
culei de dioxid de carbon. Siliciul, germaniul, staniul şi plumbul nu for¬ 
mează legături multiple p- nici cu alte elemente. Posibilitatea de a forma 
lanţuri se manifestă şi la siliciu în compuşii de forma Si n H 2n+2 . 

Această posibilitate este mai redusă deoarece n nu poate depăşi 
valoarea şase. Se cunosc şi halogenuri ale siliciului Si„ X 2n+ 2 (X = CI, F) 
care conţin legaturi Si—Si. în cazul germaniului în compuşi analogi cu 
hidrogenul, w nu poate depăşi valoarea cinci. Staniul şi plumbul nu for¬ 
mează lanţuri în care să se lege mai mult de doi atomi din elementele 
respective. Se cunosc combinaţii în care se leagă doi atomi diferiţi din 
această grupă. De exemplu (C 6 H 5 ) 3 Si — Sn (C 6 H 5 ) 3 (SteeleşiKipping 
— 1928). Siliciul formează un număr mic de compuşi ciclici cu legături 
siliciu-siliciu sau siliciu-carbon. 
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Staniul formează polimeri de tipul (R 2 Sn)„ cu structură puţin cunos¬ 
cută. Plumbul nu formează catene. în aliaje de tipul Na 4 Pb 4 şi Na 4 Pb 9 
s-a sugerat existenţa unor anioni poliatomici. Pentru al doilea compus 
s-a sugerat existenţa ionului Pbj“ cu o structură similară cu a monoclorurii 
de bismut care conţine ionul Bi 9 “ (D. Britton — 1964). 

Tendinţa de catenare C Si > Ge ~ Sn Pb s-a explicat pe 
baza descreşterii energiilor de legătură: E c _c = 83 kcal/mol, E ă ,_ S1 
= 42 kcal/mol, E Ge _ Ge = 40 kcal/mol şi E Sa _ Sa = 37 kcal/mol. 

Stabilitatea compuşilor catenaţi ai carbonului în comparaţie cu a 
altor compuşi analogi, rezultă din energiile de legătură date în tabelul 113. 


Tabelul 113. Energii de legătură 


Legătura 

Energia 

kcal/mol 

j Legătura 

Energia 

kcal/mol 

c-c 

83 

C-0 

84 

Si-Si 

52 

| Si —0 

88 

S-S 

51 

1, S-0 1 

80 


Stabilitatea catenelor carbonului la oxidare decurge din energia compara¬ 
bilă a legăturilor C—C şi C—O, pe cînd pentru siliciu şi probabil sulf legă¬ 
turile cu oxigenul sînt mult mai puternice, deci legăturile de tipul Si—Si 
se oxidează uşor. 

Siliciul formează legături d~—diz cu caracter de dublă legătură în 
compuşii cu azotul şi oxigenul. Unghiurile mari în siloxani, bazicitatea 
slabă a 0(SiH 3 ) 2 în raport cu a 0(CH 3 ) 2 (R. Y a r n a — 1964), aciditatea 
pronunţată şi legăturile de hidrogen în silanoli, în comparaţie cu alcooli, 
scurtarea legăturilor în SINUS (D. B. Jenkins — 1962) se datoresc 
legăturilor iz. Tendinţa de a folosi orbitali d pentru a se forma legături n 
scade de la siliciu la germaniu. 

Este ştiut faptul că într-o stare excitată, atomul de carbon posedă 
patru electroni neîmperechiaţi în stratul L. 

Pentru a realiza configuraţia de gaz inert, carbonul pune în comun 
electronii săi cu patru electroni ai altor elemente. Tetravalenţa carbonului 
a fost admisă ca o dogmă (A. Kekule). 

Pentru a explica activitatea optică a unor substanţe, L. Pasteur 
şi J. H. va n’t H o f f au admis, încă înainte de a se da interpretarea 
modernă, că cele patru valenţe ale carbonului sînt dirijate spre vîrfurile 
unui tetraedru. 

Chimia cuantică arată că orbitalii de legătură ai carbonului nu sînt 
nişte orbitali puri, ci adesea sînt nişte orbitali hibrizi. Teoria hibridizării 
explică stereochimia compuşilor carbonului. D. B. Lide J r. (1962) 
a arătat că distanţele interatomice ale legăturilor localizate carbon-carbon 
sau ale legăturilor carbon — element scad regulat pe măsura scăderii 
numărului de orbitali hibridizaţi (tabelul 114). 
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Tabelul 114. Corelaţia liibridizare-distanţc 
interatomiee în combinaţiile carbonului 


Legătura 

Hibridizarea 

carbonului 

Distanta, A 

c-c 

sp 3 —sp 3 

1,526 

c-c 

sp 3 —sp 2 

1,501 

c-c 

sp 3 —sp 

1,459 

c-c 

sp 2 —sp 3 

1,47-1,48 

c-c 

sp 2 —sp 

1,426-1,466 

c-c 

sp -sp 

1,378 

C-N 

sp 3 

1,47 

C-N 

sp 2 

1,36 

C-N 

sp 

1,35 

C-F 

sp 3 

1,384 

C-F 

sp 2 

1,347 

C-F 

sp 

1,26-1,27 


Tabelul 115. Valenţa şi stcreoehimia elementelor din grupa a IV-a 


Elementul 

Valenţa 

Numărul de 
coordinaţie 

Geometria 

Exemple 

Si 

0 

6 

Octaedric 

Si dipy 3 


2 

2 

Unghiular 

SnCl 2 ( g ), GeF, 

Ge, Sn, Pb 1 

2 

3 

Tetraedric 

piramidal 

Sn C17 Sn CI 2 (s) 


2 

4 

Tetraedric 

bipiramidal 

Pb 3 0 4 


2 

5 

Octacdricj 

SnO (negru) 


2 

6 

Octaedric 

PbS, GcI 2 


2 

7 


[SC(NH 2 ) 2 ) 2 PbCI 


4 

4 

Tetraedric 

! SiOj-, SiCl,, SiS„ GcII 4 

Si, Ge, Sn, Pb 

4 

1 

5 

Tetraedric 

bipiramidal 

! Mc 3 SnX (X = F~, CIO; ) 


4 

6 

Octaedric 

1 SiF;-, SnCl;", Ge0 2 , SnOo, 
i PbCij-, Pb 3 0 4 , SnF 4 . 
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Proprietăţile stereocliimiee sînt concentrate în tabelul 115, clasificate 
după valenţa elementelor. 

în cristalele de SnCl 2 , SnS, SnSe trei atomi sînt plasaţi în vîrfurile 
unui tetraedru şi o pereche neparticipantă de electroni ai staniului se gă¬ 
seşte în al patrulea vîrf. în unele cazuri s-au găsit compuşi pentacoordinaţi: 


Ph 3 SiX(X = I sau Br) + dipy- 



+ 


X- 


S-au găsit compuşi optic activi ai siliciului şi germaniului: 

c,h 5 c 2 h 5 c 2 h 5 

i I I 

IIS0 3 C # H 4 CH,-Si-0- Si-CH 2 C 6 H 4 S0 3 H ; Br— Ge — C 3 H, 

I I I 

c 3 h 7 c 3 h 7 c 8 h 6 

Majoritatea combinaţiilor carbonului sînt nepolare. Caracterul polar 
apare în compuşii organometalici ai elementelor alcaline şi mai ales în unele 
carburi metalice (M. A. B r e d i g — 1942). 

Dacă atomul de carbon funcţionează într-o combinaţie chimică cu 
valenţa trei, el este un radical monovalent, instabil şi paramagnetic. Com¬ 
binaţiile organometalice prin piroliză formează radicali monovalenţi, 
cu o viaţă scurtă : 

M(C 2 H 5 )„ = M. + n (.C 2 H 6 ) 

M. Gomberg (1900) a observat că la prepararea hexafenileta- 
nului (C 6 H 5 ) 3 C—C(C 6 H s ) 3 , soluţia se colorează în roşu şi devine foarte 
reactivă. Culoarea şi reactivitatea s-au explicat prin disocierea homolitică 
a legăturii cu formarea a doi radicali C(C 6 H 5 ) 3 . 

Prin acţiunea radicalilor liberi asupra metalelor alcaline M în amoniac 
lichid se obţin compuşi coloraţi R 3 CM, care prezintă conductibilitate elec¬ 
trică şi paramagnetism. Aceste rezultate s-au explicat admiţînd că în 
anionul (R 3 C •)”, electronul impar rămîne pe carbon, pe cînd electronul 
primit de la metal se plasează în zona aromatică a electronilor n deloca- 
lizaţi (C. S. M a r v e 11 — 1929). 

Carbonul formează un diradical: CH 2 în care este divalent şi care 
este instabil. El se polimerizează şi reacţionează cu selenul şi telurul pentru 
a da polimeri (CH 2 Se) n şi (CH 2 Te) n . 

Diradicalul: CF 2 se formează într-o serie de reacţii (W. M a h 1 e v — 
1963): 

cf 3 pf 4 ^=?pf 6 + cf 2 

Acesta se polimerizează la C 2 F 4 şi C 3 F 6 şi reacţionează cu iodul pentru 
a forma CF 2 I 2 . 

Carbonul formează o sulfură CS foarte instabilă şi un oxid C=0 în care 
el este numai formal divalent. 
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în consecinţă, carbonul nu formează combinaţii în care să funcţioneze 
ca divalent. 

Combinaţiile siliciului divalent (SiO şi SiS) sînt la fel de instabile. 
Combinaţiile germaniului divalent (GeO, GeS, GeCl 2 ) sînt mai stabile. 
Staniul formează multe combinaţii stabile în care funcţionează divalent. 
Combinaţiile plumbului divalent au o stabilitate mai mare decît combi¬ 
naţiile tetravalente. 

Existenţa şi stabilitatea stării de valenţă doi nu se poate explica 
exclusiv pe baza potenţialelor de ionizare care sînt aproximativ aceleaşi, 
mai ales pentru ultimele patru elemente din grupă. Conceptul perechii 
de electroni inerţi trebuie folosit cu prudenţă deoarece de exemplu in ionul 
SnClr dubletul neimpereclieat al staniului se găseşte în vîrful unui tetraedru 
şi ionul funcţionează ca donor. 

Pentru compuşii covalenţi trebuie ţinut seama de faptul că energiile 
de legătură scad de la carbon la plumb. Deci la primele elemente sînt sta¬ 
bile combinaţii tetravalente, deoaiece entalpia de formare este mai mare 
decît pentru cele divalente. La elementele mai grele, energiile de legătură 
fiind mai mici înseamnă că energia degajată la formarea a două legături 
suplimentare în reacţia : 

iix 2 + x 2 = JiX 4 

este insuficientă pentru a compensa energia necesară transformării M n 
în M IV cu simetrie tetraedrică a orbitalilor respectivi. In consecinţă, este 
stabil compusul MX,. Pentru compuşii ionici explicaţia poate fi urmă¬ 
toarea : volumul ionilor Xl 2+ şi M 4+ creşte în giupă. Energia de reţea 
trebuie să compenseze energia necesaiă ionizăiii : 

M 2 + = M*+ + 2e 

Deoarece procesul de ionizare cere o energie marc, energia de reţea 
nu o poate compensa, ceea ce micşorează stabilitatea compuşilor ionici 
tetravalenţi pe măsură ce creşte masa atomică. 

Deşi ionii Sn 2+ şi Pb 2+ au volume apropiate de ale ionilor metalelor 
alcaline, din cauza fenomenelor de polarizare, oxizii şi sulfurile sînt colorate 
spre deosebire de combinaţiile respective ale metalelor alcaline. Fenome¬ 
nele de polarizare întăresc legătura cu ionii O 2 ' şi OII - , motiv pentru care 
Sn(OH), şi Pb(OH) 2 sînt nişte baze slabe. 

Stabilitatea combinaţiilor de tipul Jllf 4 creşte de la plumb la carbon. 
Plumbul şi staniul formează cîtc o singură hidrură Pbll, şi SnII 4 . Prima 
este foarte instabilă, a doua puţin stabilă. Germaniul formează trei combi¬ 
naţii stabile cu hidrogenul, siliciul şase, iar carbonul un număr foarte mare 
de hidruri stabile. 

Proprietăţile chimice ale compuşilor acestor elemente, de tipul MI1 4 , 
variază uneori neregulat în grupă şi nu se obţine corelaţia aşteptată între 
aceste proprietăţi şi electronegativitate. Astfel, hidroxidul de sodiu 15% 
nu atacă GeH 4 şi SnH 4 pe cînd SiH 4 este puternic liidrolizat de apa care 
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conţine urme de ioni hidroxid. Acest fapt însă nu este un indiciu direct 
că legăturile Ge—H şi Sn—H sînt ionice sau că hidrogenul este încărcat 
pozitiv. 

Reactivitatea combinaţiilor acestor elemente de tipul MX 4 se poate 
discuta ţinînd seama de energiile medii de legătură (tabelul 116). Acestea 


Tablul 116. Energii medii de legătură 


Energia de legătură, kcal/mol 


Elementul 

H 

0 | F 

CI 

Br | I 

0 

C 

99 

83 1 116 

79 

66 57 

82 

Si 

70 

69 129 

86 

69 51 

88 

Ge 

74 

71 

85 

68 50 


Sn 

71 

68 | 

82 

65 j 47 



uneori cresc de la carbon la siliciu şi apoi descresc. Reactivitatea acestor 
compuşi depinde de energia de legătură şi de ionicitatea legăturilor. De 
exemplu, legătura Si—CI este mai reactivă decît legătura Si—C, deoarece 
prima este mai polară şi siliciul este mai apt de a fi atacat de un reactiv 
nucleofil ca HO - . 

Tetraclorura de plumb este instabilă şi are un caracter oxidant. Tetra- 
clorurile de germaniu şi siliciu deşi sînt mai stabile hidrolizează. Tetraclo¬ 
rura de carbon este un compus nepolar care nu este descompus de apă. 

Caracterul bazic al combinaţiilor în care elementul este divalent creşte 
în grupă de sus în jos. Aceasta se observă atît la oxizi cît şi la hidroxizi. 
Hidroxidul de germaniu prezintă un caracter slab acid, hidroxidul de staniu 
este amfoter iar cel de plumb are ua caracter bazic. Această comportare 
se explică printr-un efect inductiv care scade de la carbon la plumb. Atomul 
central M din hidroxizi M(OH) 2 atrage puternic electronii oxigenului permi- 
ţînd protonului să se elibereze la primele elemente, pe cînd ultimele ele¬ 
mente au o forţă de atracţie electrostatică mai mică asupra electronilor 
oxigenului, ceea ce permite grupei OH - să se detaşeze ca atare. 

Combinaţiile cu oxigenul alo elementelor din grupa a IV-a principală 
corespunzătoare gradului maxim de oxidare M0 2 au un caracter acid. 
Sărurile acizilor respectivi se numesc carbonaţi, silicaţi, germanaţi, stanaţi 
şi plumbaţi. Aceste săruri pot exista sub formă meta M|M0 3 şi sub formă 
orto M 2 MO,. Metastanaţii şi metaplumbaţii există şi sub formă hidratată 
• 3H 2 0. Aceste săruri hidratate sînt de fapt combinaţii complexe 

[M(OH) 6 ]. Se observă că pe măsură ce se trece în grupă de sus în jos 
creşte numărul de coordinaţie. Aceasta se explică prin creşterea volu¬ 
mului ionului central de la carbon la plumb. 

Oxiacizii elementelor din grupa a IV-a principală sînt mai slabi decît 
oxiacizii elementelor respective din grupele următoare ale sistemului. 
Astfel de exemplu acidul ortosilicic este un acid foarte slab, acidul orto- 
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fosforic un acid slab, acidul sulfuric un acid tare şi acidul percloric un acid 
foarte tare. Creşterea acidităţii de la acid silicic la acid percloric se explică 
prin creşterea sarcinii nucleare de la 14 la siliciu la 17 la clor. Deoarece toţi 
acizii de mai sus conţin acelaşi număr de electroni, adică sînt izoelectronici, 
atomul central atrage cu atît mai puternic electronii din jurul său cu cit 
este mai mare sarcina nucleară. Cu cit atomul central atrage mai puternic 
electronii care aparţin atomilor de oxigen cu atît el atrage mai puţin pro¬ 
tonii. Aceşti protoni se pot deci ioniza mai uşor. Un astfel de efect se 
numeşte efect inductiv. 

Numerele de eoordinaţie variază în grupa a IV-a principală într-un 
mod care depinde şi de natura atomilor de care aceste elemente se leagă. 
Astfel de exemplu numărul de eoordinaţie faţă de hidrogen este patru 
pentru toate elementele. Numărul de eoordinaţie maxim faţă de halogeni 
este diferit. Carbonul formează numai compuşi de tipul CX 4 . Numărul 
de eoordinaţie maxim al siliciului atinge cifra şase în K 2 [SiF 6 ]. Staniul 
şi plumbul formează combinaţii de tipul K 3 H[SnF 8 ] cu numărul de coor- 
dinaţie opt. Staniul şi plumbul formează combinaţii complexe de tipul 
[SnCl„] 2_ şi [PbCl 6 ] 2- , în care numărul de eoordinaţie este şase. Numărul 
de eoordinaţie diferit cu halogenii se expbcă luînd în considerare volumul 
atomic diferit al halogenilor, raporturile volumetrice. Elementele siliciul, 
germaniul, staniul şi plumbul posedă orbitali d liberi în stratul de valenţă, 
care pot fi implicaţi în formarea unor legături. 

Primul element, prin proprietăţile sale, face trecerea la grupa princi¬ 
pală următoare din sistem. Astfel, combinaţiile carbonului cu oxigenul 
sînt gaze ca şi combinaţiile azotului cu oxigenul, spre deosebire de oxizii 
elementelor analoge din cele două grupe principale care sînt combinaţii 
solide. Deci oxizii carbonului şi ai azotului prezintă o volatilitate ase¬ 
mănătoare. 

în carbonaţi, carbonul are acelaşi număr de eoordinaţie ca şi azotul 
în azotaţi. Ca şi combinaţiile azotului cu hidrogenul, hidrocarburile nu sînt 
descompuse de apă, spre deosebire de combinaţiile siliciului şi omologilor 
săi cu hidrogenul. 

Incapacitatea carbonului de a forma legături coordinative se explică 
prin faptul că regula lui Pauli limitează la opt numărul de electroni care pot 
ocupa stratul L. 


CARBONUL 

Simbol: C; Z 6 ; Masa atomică 12 

Slare naturală. Carbonul constituie numai 0,2% din scoarţa terestră 
datorită absenţei sale din rocile eruptive în care nu există decît în stare nativă 
(diamant şi grafit). în rocile sedimentare există zăcămintele de cărbuni 
şi petrol şi depozite enorme de carbonaţi (calcarul, dolomitul). 
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în apele naturale şi în atmosferă se găseşte ca dioxid de carbota. pro¬ 
venit din respiraţia vieţuitoarelor, din procesele de fermentaţie, din arderea 
combustibililor lichizi, solizi şi gazoşi. Carbonul constituie elementul 
esenţial al materiei vii. 

în natură carbonul necombinat se găseşte sub formă de grafit şi dia¬ 
mant. Grafitul se găseşte în Madagascar, Ceylon, Siberia, Austria, China etc. 

Carbonul este elementul esenţial al produşilor naturali fosili. Aceştia 
sînt cărbunii şi petrolul. Cărbunii au rezultat printr-un proces de putre¬ 
facţie a vegetaţiei primitive. Petrolul a rezultat printr-un proces de descom¬ 
punere a organismelor primitive. 

Cele mai importante combinaţii ale carbonului care se găsesc în regnul 
mineral sînt earbonaţii. în cantităţi mari se găseşte carbonatul de calciu 
CaC0 3 (piatră de var, cretă, marmoră), carbonatul de magneziu, MgCO ? 
(magnezit), carbonatul de calciu şi magneziu MgCa(C0 3 ) (dolomit). Aceşti 
carbonaţi formează lanţuri de munţi. Carbonaţii mai puţin răspîndiţi 
sînt: witeritul BaC0 3 , stronţianitul SrC0 3 , sideroza FeC0 3 , dialogitul sau 
rodocrozitul MnC0 3 , smithsonitul ZnC0 3 şi eeruzitul PbC0 3 . 

Carbonul natural constă din 12 C (98,89%)? 13 C (1,11%) şi urme de 1J C. 
Ultimul se formează în straturile superioare ale atmosferei prin captarea 
unor neutroni lenţi de către atomii deazot 14 N (n, p) 14 C. Izotopul 14 !'- estcji 
radioactiv cu o viaţă medie de 5570 ani. Organismele vii conţin 14 C. în 
cele moarte cantitatea 14 C scade. Măsurînd activitatea p a acestor organisme 
şi comparînd-o cu a celor de vîrstă avansată se poate calcula vîrsta unor 
fosile, plante, obiecte care conţin carbon. 

Proprietăţi fizice. în stare pură carbonul se găseşte sub două forme 
alotrope, diamantul şi grafitul. Varietăţile de carbon numite amorfe conţin 
toate, particule microcristaline care au structura grafitului. 

Diamantul. A. L. Lavoisier (1772) a constatat că dia¬ 
mantul formează la ardere dioxid de carbon iar H. D a v y (1814) a arătat 
că diamantul constă din carbon pur. 

Aceasta formă alotropă de carbon se găseşte în Congo, Coasta de azur, Brazilia, C.uineea 
engleză, Ghana, Liberia, Siera Leonc, Angola, Uniunea sud-africană. India, Australia, Bornoo 
şi Ural, amestecat cu nisip şi roci sedimentare. 

Diamantele se extrag sfărîmînd mineralul sau pămîntul diamantifer 
în mori rotative şi spălîndu-1 în centrifuge, cînd se separă partea cea mai 
densă (circa 1%). S-a constatat că ditiofosfatul de tolil în concentraţie 
de 100 de ori mai mică decît oleatul de sodiu face suprafaţa diamantelor 
hidrofobă (V. S. A 1 e x e e v şi I. X. Pluskin — 1958). Materialul 
separat se scurge pe suprafeţe plane sau prin site unse cu vaselină care 
reţin diamantele. Vaselina se topeşte într-un cazan şi diamantele se adună 
la fund. 

Diamantele se identifică cu raze X, prin fluorescenta în lumină ultra¬ 
violetă, prin determinarea indicelui de refracţie, a durităţii etc. 

în ce priveşte originea diamantelor s-au făcut multe ipoteze: 
L. Wohler (1842) a presupus că sînt de origine vegetală, J. von 
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L i e b i g (1840) a admis că ele reprezintă faza ultimă a descompunerii 
hidrurilor de carbon. S-a presupus că are loc o reducere a dioxidului de 
carbon în prezenţa metalelor (ipoteza minerală). Toate ipotezele moderne 
admit că pentru obţinerea diamantelor este necesară intervenţia unei 
temperaturi şi presiuni mari. Întrucît kimberlitele bogate în diamant conţin 
un procent ridicat de carbonaţi, V. S. P e t r o v (1959) arată că olivina 
şi Umenita conţinute în rocă ar putea reduce carbonaţii la carbon, care 
în cursul solidificării kimberlitelor s-ar separa ca diamant. 

H. T. Rodewald (1961) a emis ipoteza că diamantul se for¬ 
mează într-un proces de echilibru între diamant şi o dispersie atomică 
de carbon dizolvat în prezenţa unui catalizator. 

Ţinînd seama de proprietăţile diamantului natural (absorbţie în infra- 
roşu, fotoconductibilitate, conductibilitate electrică, diagrame de raze X 
etc.) se constată că există mai multe varietăţi. S-au făcut studii care core¬ 
lează tipurile de diamant cu impurităţile, cu defectele de reţea. 

H. M o i s s a n (1897) a saturat fier pur, topit la temperatura arcului 
electric (2500- 3500°C), cu grafit şi 1-a răcit brusc. La această temperatură 
fierul dizolvă cantităţi mari de cărbune, care prin răcire rămîne oclus sub 
presiuni mari. în acest fel după dizolvarea fierului cu acid clorhidric, 
H. Moissan ar fi obţinut cristale mici (0,5 mm), asemănătoare diaman¬ 
tului. Astăzi se apreciază că presiunea obţinută de H. Moissan era insufi¬ 
cientă pentru obţinerea diamantului. Experienţele lui H. Moissan 
n-au putut fi repetate. 

în anul 1955, General Electric S.U.A. a obţinut incontestabil diamant 
în laborator la presiuni de peste 100 000 atm şi circa 2800°C. 

Densitatea diamantului este 3,51 g/cm 3 şi a grafitului 2,22 g/cm 3 . 
Din aceasta urmează că diamantul se obţine din grafit la presiuni înalte. 

S-a încercat să se obţină diamantul topind silicaţi naturali în prezenţa 
cărbunelui şi răcind topitura. Au fost comunicate rezultate pozitive şi 
negative. în anul 1956, H. Schmellenmeier a obţinut pături de 
diamant prin descărcări electrice în hidruri de carbon gazoase. 

Alotropia carbonului este o monotropie. Grafitul este forma stabilă 
la toate temperaturile şi presiunea obişnuită. încălzind diamantul în 
absenţa aerului la 1900°C se transformă în grafit. Cantitatea de căldură 
degajată rezultă din diferenţa căldurilor de combustie ale diamantului 
şi grafitului: 

C d -f 0 2 = CO a AH = 94,2 kcal 

C g + 0 2 = C0 2 AH = - 94,0 kcal 

de unde: 

C. d - —>C c AH = - 0,2 kcal. 

Reacţia inversă nu are loc la presiunea atmosferică. Diamantul este deci 
varietatea metastabilă. Diamantul devine stabil la o presiune de peste 
120 000 atm şi la temperatură ridicată, ceea ce este în acord cu densi- 
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tatea mare şi structura sa mai compactă decît a grafitului. Distanţa dintre 
planuri este mai mică la diamant (2,05 Â) faţă de grafit (3,35 Â). în conse¬ 
cinţă, pentru a transforma grafitul în diamant, este necesară o presiune 
extraordinar de mare. Diagrama de faze (fig. 238) a carbonului (F. O. 
B u n d y — 1963) arată că se poate obţine diamant din grafit la tempe¬ 
raturi de circa 3000°K şi pre¬ 
siuni peste 125 000 atm. Pen¬ 
tru a mări viteza de reacţie 
este necesar să se utilizeze 
catalizatori (zona haşurată) 
ca Fe Cr, Pt. Filme subţiri 
din metalul topit depuse pe 
grafit dizolvă o parte din el 
şi apoi reprecipită carbonul 
ca diamant, deoarece acesta 
este mai puţin solubil. 

Diamantul cristalizează 
în sistemul cubic. Cristalele 
cubice sînt rare, cele oeta- 
edrice mai răspîndite. Aces¬ 
tea sînt combinate cu do- 
decaedri, trioctoedri etc. Se 
cunosc şi cristale hexaoctac- 



drice. 

Reţeaua diamantului a fost cercetată de W. H. Bragg (1913). 
Fiecare atom de carbon este înconjurat tetraedric de alţi patru atomi de 
carbon la distanţa de 1,54 Â. Structura aceasta este afinată, deoarece 
numai 34% din spaţiu este ocupat faţă de 74% în structurile compacte 
de sfere egale. Forţele de atracţie sînt de natură covalentă. Aceasta explică 
duritatea mare a diamantului, punctele de fierbere şi de topire, insolubili¬ 
tatea în orice dizolvant. 


Cei patru orbitali ai carbonului îşi egalizează energia devenind hibrizi, 
în diamant se relevă hibridizarea sp 3 a carbonului. între direcţiile valen¬ 
ţelor există unghiuri de 109°28\ Pentru acest motiv nu pot exista mole¬ 
cule simple de carbon. 

Orientarea regulată a valenţelor în spaţiu explică forma cubică şi 
izotropia cristalelor de diamant. Structura diamantului explică şi căldura 
atomică anormal de mică a diamantului (C„ = 1,25 în loc de 6,4 cum cere 
regula Dulong şi Petit). La —227°C căldura atomică este zero. Aceasta 
înseamnă că diamantul poate fi încălzit de la —273 la —227°C fără a absorbi 
energie. Conţinutul caloric al substanţelor se explică prin mişcările atomilor 
în jurul poziţiilor de echilibru. Atomii diamantului sînt atît de strîns.legaţi 
îneît ei nu absorb energie decît la temperatură mai ridicată. 
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Cristalele de diamant sînt incolore, transparente, strălucitoare şi 
puternic refringente. Diamantul pur este incolor. Diamantele africane 
sînt slab gălbui. Diamante colorate în roşu, trandafiriu, albastru, verde 
ete. se găsesc rar. Diamantele negre policristaline (carbonado) nu sînt 
socotite piese preţioase şi se utilizează la perforarea rocilor. Cauza culorii 
diamantelor nu este cunoscută bine. Culorile diamantelor dispar prin 
încălzire la 300°C, cu excepţia celei galbene. 

Diamantul are duritatea 10 în scara Mohs. El este zgîriat de carbura 
de tetrabor B 4 C. Această carbură serveşte la şlefuirea diamantelor. Se utili¬ 
zează ca abraziv, în filierele de tras fire fine de metale dure, ca pivot pentru 
axa unor aparate de precizie. 

Diamantele capătă o valoare mai mare prin şieiuire cu pulbere de 
diamant şi formarea unor noi faţete. Ele se transformă în briliante, al căror 
joc de culori este mult mai puternic. Greutatea diamantelor şi a briliantelor 
se exprimă în carate. Un carat corespunde la 0,205 g. Preţul diamantelor 
depinde de greutate, claritate şi putere de refracţie a. luminii. 

Densitatea diamantului este 3,514 şi variază cu tipul de diamant. 
Indicele de refracţie pentru lumina roşie (linia B a lui J. von Frâu n- 
h o f e r) este n 2,407, pe eînd pentru lumina violetă (linia H) este 2,465. 
Puterea reflectoare pentru diferite lungimi de undă este foarte mare. 
Pe aceasta se bazează „focul” diamantelor şi renumele de piatră preţioasă. 

Diamantele absorb în infraroşu şi ultraviolet mai ales. Pe baza spec- 
trelor de absorbţie ele se clasifică în mai multe grape (C. V. Boman- 
1902). Fluorescenţa diamantelor a fost folosită pentru a arăta existenţa 
mai multor tipuri de diamant şi a fost explicată prin existenţa impurită¬ 
ţilor, prin defecte de reţea, prin suprapunerea unor structuri tetraedrice 
şi octoedrice. 

Punctele de fierbere şi de topire ale diamantului nu se cunosc fiindcă 
acesta se transformă în grafit sub 2000°C. Coeficientul mediu de dilatare 
liniară este foarte mic 1,38 • 10 _6 /grd. Diamantul este un excelent conduc¬ 
tor al căldurii. Conductivitatea termică este puţin mai mare decît a unor 
metale. Constanta dielectrică a diamantului este 5,67. Diamantul nu con¬ 
duce curentul electric, deoarece conţine o bandă inferioară total ocupată 
cu electroni, care este separată de banda de conductibilitate printr-o 
mare energie (7 eV). Există însă diamant semiconductor. Distanţa între 
nivelul energetic ocupat de impurităţi şi de banda de conductibilitate 
este mică (circa 0,35 eV). Diamantele iradiate cu diferite radiaţii îşi schimbă 
unele proprietăţi. 

Diamantul este diamagnetic cu o susceptibilitate specifică y, = 
= -0,495 ■ 10~ 6 . 

Diamantul pur arde în aer la 700—800°C, fără a lăsa un rest şi se 
transformă în dioxid de carbon (A. L. Lavoisier — 1775 si H. D a v y 
- 1814): 

Cj + O a = C0 2 AH = - 94,2 kcal 


60 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Hidrogenul, fluorul, clorul, acidul fluorhidric gazoşi nu atacă diaman¬ 
tul. Oxigenul atomic reacţionează uşor. Acizii şi bazele oxidante îl atacă. 

Grafitul. C. W. Scheele (1778—1779) a arătat care este 
natura grafitului confundat pînă atunci cu molibdenita şi galena. îîumele 
indică o substanţă care lasă urme pe hîrtie. M. M a c k e n z i e (1800) 
a demonstrat eă prin ardere produce aceeaşi cantitate de dioxid de carbon 
ca şi carbonul. J. J. Berzelius (1845) a arătat că grafitul este o stare 
alotropă a carbonului. 

Se găseşte în cantităţi importante în Ceylon, Ural, Siberia, Bavaria, 
Boemia, Statele Unite (Tienderoga), Madagascar. Cea mai mare producţie 
o dau în ultimul timp Austria şi Coreea. 

S-a admis că grafitul se formează prin descompunerea dioxidului 
de carbon de origine vulcanică. Studiul termodinamic al disocierii dioxi¬ 
dului de carbon arată că aceasta nu are loc la temperatura rocilor meta- 
morfice. Ipoteza a doua se referă la transformarea cărbunilor sau petro¬ 
lului sub acţiunea căldurii, presiunii şi a catalizatorilor. 

Grafitul se extrage în exploatări miniere şi apoi se îmbogăţeşte prin 
flotaţie, utilizînd ca lichid apa, petrolul, uleiul de parafină etc. 

Grafitul se formează din diamant la temperatură superioară. O serie 
de metale (Al, Ag, Mn, Hi, B, Si etc.) dizolvă la topire carbon şi la răcire 
se depune grafit cristalizat. Prin sublimarea oricărei varietăţi de carbon 
se formează grafit. O serie de carburi se descompun în cuptorul electric 
şi produc grafit. Vaporii hidrurilor de carbon (metan, acetilenă) se descom¬ 
pun termic în contact cu un suport (Ni, Cu redus) cu formare de grafit 
(M. Pirani şi W. Fehse — 1923). în ultimul timp se încearcă prepa¬ 
rarea de monocristale de grafit (A. R. Ubbelohde, D. A. Young, 
A. W. Moore — 1962). Prepararea industrială se face plecînd de la 
cărbuni negrafitaţi (cocs de petrol) cărora li se adaugă un liant şi apoi 
sînt încălziţi la temperaturi ridicate (R. H. H a d e r, B. W. G a ni¬ 
se n, B. L. B r i 1 e y — 1954). Altă dată E. G. Acheson (1897) 
a utilizat antracitul. 

Pentru necesităţile moderatorilor din pilele nucleare cu metal lichid, 
în schimbătoarele de căldură etc. este necesar grafit neporos. Pentru mări¬ 
rea rezistenţei sale mecanice şi termice şi împiedicarea coroziunii, grafitul 
se impregnează cu anumite substanţe (carburi de siliciu etc.). 

Grafitul se purifică prin tratare cu acizi minerali sau prin încălzire 
la temperaturi înalte (2000—3000°C). 

Grafitul se prezintă ca o masă solzoasă, opacă, cenuşie. Rar se întîl- 
neşte ca lamele hexagonale, care clivează după bază. Este unsuros la pipăit. 
Are luciu metalic. Lasă urme pe hîrtie. Se utilizează din secolul al XVI-lea 
la fabricarea creioanelor. 

Structura grafitului a fost determinată în anul 1924 de O. H a s s e 1 
şi H. M a r k cu raze X şi a fost confirmată prin difracţie de electroni. 
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Atomii de carbon sînt dispuşi în planuri paralele în care formează 
o reţea hexagonală (fig. 210, Voi. I). Distanţa dintre doi atomi din 
plan este 1,445 Â şi distanţa dintre două planuri succesive este 3,35 A. 

în fiecare strat, fiecare atom de carbon este înconjurat de alţi trei 
atomi identici. După formarea unei legături o între aceştia, fiecare atom 
de carbon mai are un electron. Aceştia se îm¬ 
perechează pentru a da legături t z conjugate. 
Această structură este în rezonanţă cu altele 
care au un aranjament diferit al dublelor legă¬ 
turi. Legăturile dintre atomii de carbon sînt 
echivalente şi au o lungime de 1,415 Â. Aceasta 
este puţin mai mare decît distanţa C—C în ben-r 
zen, în care ordinul de legătură este 1,5. Ordinul 
Fig.’ 239 de legătură în grafit este circa 1,33 (L. P a u - 

1 i n g). 

Faptul că rezonanţa are loc între un număr mare de structuri limită, 
asiguiă o mobilitate mare a electronilor tt, mult mai mare decît în legătu¬ 
rile tu conjugate. Aceşti electroni nu mai aparţin anumitor atomi ci devin 
comuni atomilor dintr-un plan, formînd „un gaz de electroni” ca într-o 
reţea metalică. Diferenţa constă în faptul că o reţea metalică este tridimen¬ 
sională, pe cînd a grafitului este bidimensională. Această structură explică 
conductibilitatea electrică mare şi opacitatea grafitului. 

Succesiunea planurilor este AB AB... Acesta este grafitul hexagonal 
de tip AB. între planuri se manifestă forţe van der Waals. H. L i p s o n 
şi A. B. S t o k e s (1942) au descoperit cu ajutorul razelor X o formă 
romboedrică de grafit cu succesiunea straturilor ABCABC. O proiecţie 
a celor trei straturi succesive pe planul de bază se vede în fig. 239. Cu 
difracţie de electroni J. Hoerni şi J. W e i g 1 e (1949) au descoperit 
linii ce corespund unei suprastructuri ortorombice. 

în anul 1922 A. H. Compton a observat difuzia razelor X mono- 
cromatice cu scăderea frecvenţei pe un bloc de grafit. 

Densitatea grafitului determinată din constante cristalografice este 
2,262 g/cm 3 . Densitatea determinată picnometric variază între 1,6 şi 
2,37. Impregnarea determină creşterea densităţii. Duritatea grafitului 
policristalin este circa 1 în scara Mohs. în direcţia axei cristalografice 
c, duritatea este 6,5 şi perpendicular pe axa c este 0,5. 

Coeficientul de frecare mic, uzura mică a pieselor de grafit, proprie¬ 
tăţile sale lubrifiante sînt legate de uşurinţa clivajului, micimea forţelor 
de legătură între straturi. Se pare că pe materialele frecate se depune un 
strat subţire de grafit care micşorează coeficientul de frecare. 

Indicele de refracţie este maximum 2,15. Grafitul este cel mai bun 
conducător de electricitate dintre toate tipurile de carbon. Kezistivitatea 
este 0,4—22 • IO -4 £! • cm. Fiind anizotrop, rezistivitatea electrică ca şi 
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alte proprietăţi depind de direcţie. Rezistivitatea electrică este mare pe o 
direcţie paralelă cu axa cristalografică c. Pentru a explica conductibilitatea 
electrică şi termică a grafitului s-a aplicat teoria benzilor de energie electrică. 
G. R. Hennig (1959) arată că în grafit există impurităţi de substi¬ 
tuţie, locuri goale în reţea, impurităţi interstiţiale ordonate şi dezordonate 

care modifică distribuţia 
electronilor. 

h» Grafitul prezintă re¬ 
zonanţă electronică de spin 
datorită purtătorilor de 
sarcini mobile, electroni şi 
goluri. Datorită puterii 
sale termoelectrice, grafi¬ 
tul serveşte la confecţiona¬ 
rea termocuplurilor pentru 
temperaturi mari. Grafitul 
prezintă oj susceptibilitate 
diamagnetică. Datorită 
anizotropiei, susceptibili¬ 
tatea diamagnetică în pla¬ 
nul straturilor este x — 
= 0,4 • IO -6 şi perpendi¬ 
cular pe ele 22,8 • 10 -8 . 
Susceptibilitatea diamag¬ 
netică şi variaţia cu tem¬ 
peratura se explică fie 
considerînd electronii ca un 
gaz]de electroni asociat cu 
o reţea plană izotropă fie plecînd de la structura benzilor; de energie 
electronică j( J. W. Mc] C 1 u r e — 1960). 

încă din anul 1910, W. Voigt a constatat anizotropia coeficien¬ 
tului de dilatare reticulară. Grafitul se dilată puternic în lungul axei c 
senare (X c = 28,6 -10 6 ). Dilatarea paralelă la planurile grafitice este 
mică(X a = 1,3 • 10 6 ). Conductibilitatea termică a grafitului se apropie 
de cea a oţelului. Şi conductibilitatea termică prezintă anizotropie. Conduc¬ 
tibilitatea termică este influenţată de metodele de preparare, de gradul de 
grafitare etc. Topirea grafitului şi a diamantului rezultă din fig. 240 (F. P. 
B u u d y — 1963). 

Punctul de topire nu se poate măsura exact deoarece grafitul subli¬ 
mează la pr 'siunea normală înainte de a se topi la circa 3500°C. 

Grafitul utilizat în pilele nucleare se degradează, apar atomi intersti- 
ţiali, goluri sau alte defecte create de neutroni sau de atomii de carbon 
deplasaţi, distanţele dintre straturi se schimbă, cristalele se deformează, 
conductibilitatea termică şi electrică scad. 
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Grafitul devine un material abraziv şi dur, mai ales la temperatură 
joasă. Duritatea creşte cu iradierea. Căldura specifică creşte. Aceasta se 
explică prin deplasarea unor atomi între planurile hexagoanelor care au 
un grad de libertate de vibraţie în plus faţă de ceilalţi atomi. 

Grafitul se utilizează pentru electrozi ai cuptoarelor electrice cu arc, 
pentru cuve electrolitice, electrozi pentru spectroscopie. La temperatură 
înaltă are conductibilitate termică şi electrică comparabile cu ale metalelor. 
Pentru aceste motive se utilizează în metalurgie, în schimbătoare de căl¬ 
dură. Grafitul este un bun lubrifiant. Grafitul de Bavaria şi Siberia ser¬ 
veşte la confecţionarea minelor de creion. în reactoare nucleare serveşte 
ca moderator, reflector, bare de control etc. în laborator serveşte ca nacele, 
creuzete etc. 

Compuşii de inserţie ai grafitului. Datorită legăturilor slabe între 
planurile paralele ale grafitului, acestea se pot depărta pentru a se forma 
compuşi de inserţie. în cărbunele grafitat există spre deosebire de cel negra- 
fitat multe planuri paralele şi se pot forma compuşi bine definiţi. 

între straturile de grafit se pot însera atomi, ioni şi molecule. Natura 
legăturii acestor compuşi lamelari se pare că depinde de volumul corpului 
înserat. 

Elementele şi radicalii cu rază mică şi puternic electronegativi (F, 
O, OII) se pare că sînt legaţi covalent. Această legătură modifică culoarea 
şi reduce conductibilitatea electrică a grafitului fixînd electronii liberi. 
Atomii şi radicalii voluminoşi vin în contact cu straturile de grafit. Are 
loc o rezonanţă între diferitele legături ca în metale. Conductibilitatea 
electrică a grafitului creşte. 

în compuşii grafitului cu elemente electropozitive, straturile sale 
acceptă electronii de valenţă ai metalului încărcîndu-se negativ. Conduc¬ 
tibilitatea este de tip electric. 

în compuşii grafitului cu 
elemente electronegative (CI, 

Br), săruri ale grafitului sau cu 
molecule (A1C1 3 , Cr0 2 Cl 2 etc.), 
straturile grafitului se încarcă 
pozitiv cedînd o parte din elec¬ 
tronii lor liberi straturilor înse¬ 
rate. Conductibilitatea rezultă 
din transportul sarcinilor pozi¬ 
tive sau ale golurilor ca în se- 
miconductorii de tip pozitiv. 

în cazul fluorului se cunosc F'g* 211 

doi compuşi CF şi C 4 F. Structura 

cristalină al unui strat de monofluorură de carbon este dată în fig. 241 (W. 
şi G. R ii d o r f f—1947). Distanţa dintre planurile de carbon este 6,6Â. 
Fiecare atom de carbon este legat prin 4 covalenţe. Legătura C—F este 
covalentă. Dispar din reţea electronii - şi deci dispare conductivitatea 
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electrică. Hexagoanele nu mai au o formă plană ci sint plisate. Există un 
număr egal de atomi de carbon şi de fluor. 

La tratarea grafitului cu agenţi oxidanţi (acid cromicşi peimanganic, 
curent de C10 2 etc.) se formează oxizi grafitici. Compoziţia lor este nepre¬ 
cizată. Prezenţa oxigenului determină o creştere a distanţei dintre straturi. 
C. Alexanian (1960) a propus formula C 6 0 4 H 2 . C. Alexanian a ob¬ 
servat în spectrul de absorbţie în infraroşu al acizilor grafitici, benzi la 
1710 cm -1 atribuite grupei —COOH şi la 3125 şi 2940 cm -1 benzi atri¬ 
buite grupelor OH combinate şi o bandă la 1050 cm -1 atribuită vibra¬ 
ţiei de valenţă —C — O—C—. Au fost propuse structuri în care un atom 
de oxigen se leagă de doi atomi de carbon 1,2 sau 1,3 din acelaşi strat. 
Grupele —OH se pot lega de un singur atom de carbon de o parte 
sau alta a stratului. Toate legăturile sint covalente. E. E. Franklin 
(1953) a propus un model ionic în care un strat de hexagoane de carbon 
încărcat pozitiv să găseşte între două straturi de oxigen sau OH 
încărcate negativ. Compuşii de mai sus au proprietăţi acide şi oxidante. 
Grupele hidroxo pot fi esterificate şi metilate. Oxizii grafitici nu conduc 
curentul electric. 

Grafitul formează compuşi de inserţie cu metalele alcaline (K, Eb, Cs) 
de tipurile C 8 M, C 24 M, C 36 M, C 48 jM, C 60 ]\I (W. RiidorffşiE Schul t z e 
—1954). Legătura între metal şi hexagoanele de carbon este ionică. Struc¬ 
tura compuşilor de inserţie grafit-metal alcalin se observă dinfig. 242. 
Alăturat sînt daţi parametrii C, în A. 


A 

C B 
C 


C a M(5,MÂ) 


■A 


t i . » -- »A 


Strat de carbon 
Strat de metal alcalin 


Fig. 242 


C„ m[2(S/*U 3.55)]Â 



Se observă că succesiunea straturilor in aceşti compuşi este earacte = 
ristică pentru fiecare în parte. Analiza termică a compusului C 24 K nu pun e 
în evidenţă un efect termic în vecinătatea punctului de topire al K. Deci 
este vorba de un compus de inserţie. 



CARBONUL 


951 


Compuşii de inserţie grafit-metal alcalin sînt mai buni conducători 
de electricitate decît grafitul. Metalul alcalin cedează electroni benzii de 
conductibilitate şi se măreşte astfel numărul de purtători de sarcini. Căl¬ 
dura degajată la formarea acestor compuşi se calculează din lucrul necesar 
pentru lărgirea straturilor şi energia eliberată la formarea legăturilor C—M 
(R. J etto n—1960). Aceşti compuşi reacţionează cu hidrogenul : 

4C 8 K -(- 3/2 H 2 = C 32 K 4 H 3 

Se formează un amestec în care hidrogenul se găseşte ca KH. Compuşii 
grafitului cu metalele alcaline reacţionează cu halogenii formînd ameste¬ 
curi de grafit şi halogenuri alcaline : 

C 8 K + 1/2X 2 = c 8 kx 

Stabilitatea compuşilor de inserţie cu metale alcaline creşte cu masa 
atomică. Tratînd grafitul cu soluţii de metale alcaline (M =Li, Na, K, 
Rb, Cs) sau alcalino-pămîntoase (M =Ca, Sr, Ba) în amoniac lichid, 
W. R ii d o r f f (1954—1956) a obţinut compuşi albastru închis, de formulă 
aproximativă C 12 M(NH 3 ) 2 . 

în anul 1958, R. C. A s h e r şi S. A. W i 1 s o n au obţinut la 400°C 
compusul C 64 Na de culoare violet închis. 

Se cunosc compuşi de inserţie ai grafitului cu clorul C 8 C1, cu bromul 
C 8 Br, C 10 Br, C 16 Br, cu iodul C 8 IC1, C 16 IC1 etc. 

Sărurile de grafit sînt compuşi de inserţie ai unor anioni (HPV, C10 4 , 
HS0 4 , riSe0 4 ", NO a “, CF 3 COO _ ) între stra¬ 
turile de grafit. Variaţia potenţialului de 
electrod (fig. 243) în timpul oxidării anodice 
a grafitului pirolitic, scoate în evidenţă 
existenţa sulfaţilor (L. C. F. B 1 u c k m a n, 

J. F. M a t h e u s, A. R. Ubbelohde- 
1960). Pe baza unor reacţii de reducere s-a 
dat formula C^HSOf -2 H 2 S0 4 . Prin descom¬ 
puneri termice G. Hennig (1951) a pus 
în evidenţă compusul C^HS0 4 - -4H 2 S0 4 . 

Grafitul formează compuşi de inserţie 
cu o serie de molecule neutre : cloruri meta¬ 
lice, sulfuri şi oxizi metalici (W. Rudorf f 
—1963). în cazul inserţiei triclorurii de alu¬ 
miniu se cunosc compuşi în care un strat de 
triclorură de aluminiu corespunde la unul, 
două sau patru straturi de grafit (fig. 244). 

Un alt exemplu este compusul ternar format din grafit, clor şi tri- 
clornră de aluminiu. Formula acestuia se poate scrie : 

C m Cl n (A1C1 3 ) J( ; C*+(Al Cl 4 )- (A1C1 3 )„_ X 

în cele mai multe cazuri procesul de ionizare este fracţionar. 
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Structuri asemănătoare s-au propus şi pentru compuşii grafitului cu 
triclorura de fier. S-au obţinut compuşi de inserţie cu GaCl 3 , InCl 3 , HgCL, 
CuCl 2 , Ci0 2 Cl 2 , CrOgFa, U0 2 CI 2 etc. 

Cărbunii naturali şi artificiali. Cărbunii naturali 
provin din fosilizarea vegetalelor. Cu cit sînt mai vechi cu atît conţin mai 


C= 2. 9,52 kx c= 12,60 kx c = 19,65kx 
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Tabelul 117. Compoziţia procentuala a cărbunilor naturali 


Elementul 

Lemn 

Turba 

I.fenit 

Huilă 

Antracit 

C 

50 

55—60 

f.O-70 

75-90 

90-95 

II 

G 

5,5—6,5 

5 — 6 

4,5 —5,5 

2—3 

O 

44 

30-40 

20-30 

5-15 

2—3 

N 

Puterea calorifica, 

0,3 

1 — 1,5 

0,5-1,5 

0,5-1,5 

0,1-0,5 

kcal/kg 

4000 

5000-6000 

6000 — 7000 

7000-.S000 

8000-9000 

Cenuşă 

0,5 

0,5 

5-15 

2-20 

2 

Apă 

30-50 

75-80 

40 

2 4 

2 

Epoca dc formare 


Actuală 

Terţiar 

Carbonifer 

Carbonifer 


mult carbon. Prin ardere, cărbunii naturali lasă cenuşă. Păcind abstracţie 
de cenuşă, cărbunii naturali au compoziţia dată in tabelul 117. 

Turba este primul produs de fosilizare a plantelor de origine 
palustră. Se formează şi astăzi pe fundul bălţilor. Turba este un combus¬ 
tibil sărac. 

Lignitul este un combustibil mai bun dacă conţine puţină cenuşă, 
sulf şi umiditate. Procesul de degradare al celulozei lemnului este avansat. 
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Există ligniţi bruni şi ligniţi bituminoşi din care se extrage parafina, în 
primul rînd. Lignitul conţine azot. Produşii săi de distilare uscată au reac¬ 
ţie acidă. 

Huila este cel mai important combustibil. Prin distilare uscată 
dă produşi cu reacţie alcalină (amoniac). Huilele se clasifică în huile slabe, 
grase, de gaz etc. La rîndul lor acestea se clasifică după lungimea flăcării 
în huile cu flacără scurtă sau lungă. Flacăra este dată de produşii gazoşi. 
Prin distilarea uscată a huilei se obţine gaz de iluminat, ape amoniacale, 
gudron şi cocs. Mari zăcăminte de huile se găsesc în Statele Unite, Anglia, 
E. F. a Germaniei, U. E. S. S., Polonia, Franţa, Belgia. 

Antracitul este cărbunele natural cel mai bogat în carbon. Are 
culoare neagră sau cenuşie şi putere calorifică mare. Este sărac în substanţe 
volatile. Se găseşte în Anglia şi Statele Unite. în antraciţi trebuie să existe 
grafit liber şi mai ales compuşi aromatici cu nuclee hexagonale condensate. 

Cărbunele negru. Pe cale artificială se obţin prin diferite meto¬ 
de diferite varietăţi de cărbune. Acestea se deosebesc după metodele de 
preparare şi după natura materiei prime din care provin. 

Procedeul cu tunel (Channel process) constă în arderea incompletă a 
metanului mai ales şi turtirea flăcării pe un cilindru de oţel răcit interior 
care se mişcă peste flacără. Un dispozitiv degajă cărbunele de pe cilindru. 

Procedeul cu cuptor (furnance process) constă în injectarea tangenţială 
şi arderea incompletă cu flacără turbulentă a unui amestec de aer şi hidro¬ 
carburi într-un cuptor construit din materiale refractare. Cuptorul are 
temperatura de 1300—1450°C. 

Procedeul termic (thermal process) constă in disocierea termică fără 
combustie a unor hidrocarburi în cuptoare alternative în prealabil încăl¬ 
zite la 000—1400°C, prin arderea unui gaz (hidrogen). 

Negrul de fum, funinginea se obţine prin descompune¬ 
rea termică în fază gazoasă sau prin ardere cu cantităţi insuficiente de aer 
a unor substanţe organice volatile. 

Ca substanţe organice se utilizează gudroanele, naftalina, motorina, 
acetilena, metanul. Negrul de fum se depune în canalele prin care trec 
gazele. 

Negrul de fum serveşte la fabricarea cernelii de tipar, a vopselelor, a 
anvelopelor şi a camerelor de automobil (care conţin circa 30 %C). Negrul 
de fum nu este cărbune curat ci conţine componente volatile 
sau legate chimic de particulele de cărbune. 

Cărbunele de lemn, mangalul, se obţine prin descompunerea 
termică a lemnului, în absenţa aerului, la temperatură joasă. Pentru a 
nu se piede produsele volatile, astăzi se face distilarea uscată a lemnelor 
în retorte care permit prinderea acestor produse (amestec gazos de C0 2 , 
CO, CH 4 şi H 2 ; alcool metilic, acid acetic, gudroane de lemn). Proprietăţile 
sale depind de speciile de lemn şi de temperatura de distilare. 

Este un material poros (d =1,45—1,55) în care se observă structura 
lemnului. Se purifică prin tratare cu acid clorhidric. Datorită porozităţii 
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sale se utilizează ca absorbant la fracţionarea amestecurilor de gaze (sepa¬ 
rarea gazelor rare, separarea dizolvanţilor volatili etc.). 

Cărbunele de lemn se luai întrebuinţează în metalurgie la obţinerea 
metalelor din oxizi, la fabricarea fontei şi oţelului, la rafinarea cuprului, 



la îndepărtarea fuzelului din alcool, la fabricarea pulberii negre şi în scopuri 
medicinale. 

Cocsul este un produs solid care răinîne la distilarea uscată a 
huilei în retorte în absenţa aerului. Cocsul de gaz se obţine la fabricarea 
gazului de iluminat şi cocsul metalurgic se obţine în eocserii. 

Instalaţia pentru fabricarea cocsului cu captarea produşilor de distilare 
a huilei este dată în fig. 245. 

Cocsul de gaz este spongios şi bogat in cenuşă. Se utilizează drept 
combustibil în uzine mici, locuinţe şi pentru obţinerea gazului de genera- 
lor şi a gazului de apă. 

Cocsul metalurgic, este mai compact, mai dur, infuzibil şi conţine 
mai puţină cenuşă decît celălalt cocs. Cocsul conţine in medie, după scă¬ 
derea cenuşii: 95% C, 1H%, 3% O şi 0,5—1% N. Are punctul de aprindere 
700°C. Puterea calorifică este 700—800 kcal/kg. Se utilizează în metalurgie 
pentru obţinerea fierului, în cuptoare înalte. Cocsul de petrol este mult 
mai pur. 

Cărbunele de retortă se obţine prin descompunerea termică 
a unor combinaţii organice volatile (hidrocarburi aromatice din gudroane) 
pe suprafaţa puternic încălzită (1500°C) a retortelor in care se distila 
cărbunii la fabricarea gazului de iluminat. Cărbunele de retortă este mult 
mai dur decît grafitul şi conduce curentul electric. Este un compus compact 
(ă =1,9—2,0). Se utilizează ca electrod de arc, şi pentru elementele gal¬ 
vanice. 

Electrozii de cărbune se fabrică din cărbuni săraci in cenuşă şi sub¬ 
stanţe volatile (cocs de petrol, unele specii de antracit). După pulverizare 
se adaugă un liant (gudron, smoală de petrol), se presează în forme şi se 
încălzeşte cîteva zile la 1400—1600°C în cuptoare încălzite cu gaz. Elec- 
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trozii de cărbune se utilizează iu industria chimică (clor, sodă, curbură 
de calciu), iu metalurgic (aluminiu, fero-siliciu, cuptoare metalurgice) şi 
in electrotehnică (pile, lămpi cu arc). 

Cărbunele de oase se obţine din oase degresate prin încălzire 
in cazane închise sau distilare în baterii de retorte orizontale sau verti¬ 
cale. Prin primul procedeu se obţine un produs bogat în carbon cu putere 
decolorantă mare. Al doilea procedeu permite să se culeagă produsele care 
distila (îTH 3 , C0 2 , (CJS^) 2 baze piridinice, gudron). 

Cărbunele de oase conţine circa 75—80% fosfat tricalcic, 6—10% 
carbonat de calciu, 1% fosfat şi carbonat de magneziu, 1—2% dioxid de 
siliciu, 0,1—0,3% oxid de fier, 2—8% apă şi 7—10% carbon. 

Cărbunele de oase este mai poros decît cel de lemn şi se utilizează la 
| Îndepărtarea carbonaţilor şi a impurităţilor din soluţii, la purificarea siro¬ 
pului de zahăr şi a uleiurilor vegetale etc. Cărbunele de oase se mai utili¬ 
zează drept colorant negru pentru cremă de ghete, piele, vopsele 
de pictură etc. 

Cărbunele activ. C. W. Scheele (1777) a descoperit pro¬ 
prietatea cărbunelui de lemn de a absorbi gazele. Cărbunele de oase şi 
negrul animal au fost utilizaţi pentru decolorarea soluţiilor. Astăzi se folo¬ 
sesc cărbuni obţinuţi mai ales din esenţe tari de lemn (coji de sîmburi de 
fructe, mai ales de nucă de cocos). Prepararea cărbunilor activi se poate 
face prin două procedee. 

1) Procedeul cu diclorură de zinc. Se carbonizează în retorte resturi 
vegetale impregnate eu diclorură de zinc. Diclorură de zinc sau alte substanţe 
(acid fosforic, săuri de amoniu, lapte de var ete.) împiedică aglomerarea. 
Substanţele care au servit la impregnare se volatilizează în procesul 
carbonizării sau se spală cu acizi diluaţi. Se obţine cărbune foarte fin 
divizat. 

2) Procedeul de activare cu gaze. Se carbonizează resturile vegetale 
intr-un cuptor şi în altă parte a aceluiaşi cuptor se tratează cărbunele la 
o temperatură de 800—1200°C cu gaz ca: oxigenul, dioxidul de carbon, 
vapori de apă. hidrogen sulfurat, clor etc. Aceste gaze reacţionează mai 
ales cu grupele de atomi din jurul cristalitelor şi sapă în particulele de 
cărbune canale înguste sau pori adinei. Cărbunele astfel rezultat capătă 
o suprafaţă interioară enormă (circa 300—1000 m 2 pentru un gram de căr¬ 
bune). 

Cind substanţa adsorbită are o temperatură critică mult mai mare 
decît temperatura la care se lucrează, se produce o lichefiere a substanţei 
în porii cărbunelui (condensare capilară) şi cantitate de substanţă fixată 
pe eărbune creşte brusc. 

Dintr-un amestec de gaze sau vapori, cărbunele activ reţine cantităţi 
mai mari din substanţe cu masă moleculară mai mare. 

Cărbunii activi se mai utilizează în măştile de gaze (nu reţin oxidul 
de carbon şi acidul cianhidric), la separarea gazelor aerogene şi drept cata¬ 
lizator nespecific in reacţiile între gaze. 
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Negrul animal se obţine prin încălzirea singelui sau a altor 
resturi animale cu carbonat de potasiuln absenţa aerului şi spălare ulterioară. 
Se utilizează în cazul intoxicaţiilor şi a fermentaţiei intestinale. 

Structura cărbunilor negrii. Spectrele de interferenţă a razelor X 
arată că structura cărbunilor negrii este de acelaşi tip cu structura grafi¬ 
tului. Cărbunii obţinuţi prin piroliza unor compuşi organici sînt formaţi 
din foiţe compuse din eîteva sute de cicluri hexagonale îngrămădite dezor¬ 
donat cu straturi deplasate unele faţă de altele sau cu hexagoane rotite unele 
faţă de altele, cu dimensiuni de circa 20—40 Â (structură turbostatică). 
Aceste cristale mici se numesc crisfalite. H. L. Eiley (1937) a arătat că 
dimensiunile planurilor cresc cu t emperatura. Cristalitele cresc prin adăuga¬ 
re laterală de atomi de carbon, la temperatură joasă existăun număr mare de 
grupe marginale de hidrocarburi şi grupe acide legate covalent de atomii 
marginali ai hexagoanelor. Cînd se ridică temperatura, grupele marginale 
se elimină ca dioxid de carbon, hidrogen, metan etc. şi au loc totodată 
rearanjări în care alţi atomi de carbon se adaugă ciclurilor hexagonale. 
Proprietăţile acestor cărbuni (densitate, conductivitate, reactivitate chimică 
etc.) depind nu numai de temperatura de piroliză, ci şi de impurităţi şi 
de substanţele iniţiale, de condiţiile de piroliză (timp, cracare, precedată 
de topire sau nu, pereţi etc.) 

Introducerea unor atomi străini în cărbune (dopajul) modifică distribuţia 
electronică a cărbunelui iniţial, influenţează procesul de grafitare prin 
cataliză şi starea suprafeţei solidului. Fără îndoială că aceste procese au 
repercusiuni asupra proprietăţilor carbonului. 

Grafiţii artificiali. Piroliza unor substanţe organice in atmosferă 
inertă cu eliminarea atomilor uşori de hidrogen şi transformarea intr-un 
produs cu minimum 95% C(cocs) se numeşte carbonizare sau cocsificare. 
Aceasta are loc sub 1000°C. Transformarea cocsului în grafit intre 1000 şi 
3000°C se numeşte grafitare. 

E. W.Bunseii (1842) a preparat primii cărbuni aglomeraţi. Grafita- 
rea a fost descoperită de A. Gir ard şi Ch. Street (1893) şi de 
E. G. Acheson (1895). Grafitul artificial se obţine prin mai multe 
etape. Cocsul de huilă, petrol sau gudron este sfărîmat, amestecat cu un 
liant şi turnat în forme sub presiune înaltă. Blocurile sînt incălzite în 
cuptoare cu gaz sau electrice între 900 şi 1200°C. Liantul se carbonizează 
şi piesele devin rigide şi conductibile. Grafitarea se obţine după acoperirea 
cu un material calorifug (cocs de petrol, cărbune de lemn) şi încălzire cu 
un curent electric intens la o temperatură de peste 2000 C C. Introducerea 
silicei în produşii de grafitat (procedeul E. G. Acheson) grăbeşte pro¬ 
cesul. Silicea este redusă de carbon : 

sio 2 + c = Si + 2CO 

Siliciul reacţionează cu carbonul şi formează earborund : 

Si + C amOT f = SiG 
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Carborundul se disociază la peste 2200°C şi dă grafit şi siliciu care se vapo- 
rizează şi reformează carborundul într-o zonă mai rece a masei. Siliciul 
are rolul unui catalizator de mineralizare. La răcire se observă în centru 
grafit, apoi carborund si la exterior siliciu. Impurităţile introduse de silice 
dispar între 2300 şi 2700 C C. 

Grafitul artificial nu are perfecţiunea celui natural. El constă din par¬ 
ticule legate printr-o fază mai mult sau mai puţin amorfă care provine 
din liant. Grafitul artificial prezintă conductibilitate electrică şi termică 
mare şi rezistenţă chimică ceea ce determină utilizarea lui ea electrozi, 
creuzete rezistente la încălzire, schimbătoare de căldură. 

Grafiţii nucleari servesc ca moderatori şi reflectori de neutroni. Aceş¬ 
tia trebuie să fie foarte puri. 

Proprietăţi chimice. Diamantul care este mai compact este mai 
puţin activ decît grafitul şi acesta mai puţin activ decît, cărbunii pulveru¬ 
lenţi numiţi amorfi. Diferenţele însă sînt mici. 

Datorită poziţiei sale în sistemul periodic şi structurii sale electronice, 
carbonul este destul de inert. Reacţiile sale au loc la temperatură înaltă. 
Carbonul este reducător: 

C + C0 2 JZZÎ 2CO A II =. - -10,79 kcal 

Arderea grafitului este un proces exoterm: 

c + Oj - C0 2 A II = - 94,03 kcal/mol 

Carbonul se combină cu hidrogenul obţinîndu-sc acetilenă în arcul 
electric format între doi electrozi de cărbune plasaţi într-o atmosferă de 
hidrogen (M. Berthelot): 

2C + Hj C,H 2 A II = 54 kcal 

Acetilenă este instabilă. La circa 800°C se descompune spontan în negru 
de acetilenă. 

La circa 1200°C hidrogenul reacţionează cu cărbunele de zahăr formîn- 
du-se metan în concentraţie corespunzătoare echilibrului: 

C +;2H 2 (;=Î CU, A Ii = - 20 kcal 

Concentraţia în metan la echilibru creşte cu scăderea temperaturii. La 
temperaturi mai înalte se formează puţină etilena şi acetilenă pentru ca 
apoi să se reediteze reacţia M. Bertlielot. Pină la 2000 C C şi 200 atm nu 
se formează alte hidruri saturate în afară de metan. Peste 2000°C apar 
radicali CH 3 , CH 2 , CH, H şi acetilenă. 

Catalizatorii scad temperatura de reacţie şi măresc randamentul. 
Astfel încălzind hidrogen cu cărbune amestecat cu nichel redus la 500°C 
se obţine 50% metan în amestecul final. 

Hidrogenarea huilei (procesul F. Bergius) şi mai ales a ligniţilor a 
căpătat astăzi o importanţă considerabilă. 

în prima fază, lignitul sfărîmateste amestecat cu un catalizator, impre¬ 
gnat cu ulei greu, comprimat într-un turn de reacţie şi supus acţiunii 
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hidrogenului la 400 C C şi 250 atm. Distilarea produsului de reacţie, la :L70°C 
dă puţină benzină, între 170 şi 325°0 uleiuri medii şi peste 325°C uleiuri 
grele. în a doua fază uleiurile grele reintră în circulaţie cu o nouă canti¬ 
tate de lignit şi uleiurile medii sînt tratate cu hidrogen în fază gazoasă 
aceleaşi condiţii de temperatură şi presiune ca în prima fază. 

Distilarea produsului pină la 170°C dă o fracţiune gazoasă de benzină 
(metan, etan, propan, butan) şi un reziduu de uleiuri medii care se recir- 
eulă. O tonă de lignit dă circa 0,0 t de benzină. Fluorul reacţionează cu 
cărbunele amorf la temperatura obişnuită cu incandescenţă : 

C + 2F, = CF, MI = _ 163 kcal 

Se formează şi cantităţi mici din alte fluoruri, de exemplu C 2 F 6 . Grafitul 
dă această reacţie la circa 500°C. Diamantul nu reacţionează. Clorul for¬ 
mează numai la temperatura arcului electric între doi electrozi de carbon, 
liexaclorohexan şi liexaclorbenzen. Analog reacţionează bromul şi iodul. 

Carbonul reacţionează cu sulful formînd disulfura de carbon. Azotul 
reacţionează cu carbonul, cu randament mic formînd dician : 

2C + X, ^ C,X 2 MI « 73 kcal 

Constanta de echilibru este 2,7-]0~ 52 la 300°K şi 8,7-IO -4 la 3000°K. 

Carbonul posedă proprietăţi redueătoare datorită căldurii mari de 
combustie degajate. Dacă reacţia are loc în exces de carbon sub tempera¬ 
tura de 400°C se obţine C0 2 , peste temperatura de 1000°C se 
obţine CO şi intermediar un amestec. 

Seducerea apei cu formarea gazului de apă este o reacţie de importanţă 
industrială: 

C + H s O CO + H 2 AH = 31 kcal 

Pentru realizarea acesteia se trece un curent de vapori de apă peste cocs 
la temperatura de cel puţin 1000°C. Gazele de apă se utilizează drept 
combustibil sau la obţinerea gazelor de sinteză (NH„ CH, OH). Beacţia 
fiind endotermă, oxidul de carbon se disociază cînd scade temperatura 
dacă nu se dă sistemului căldură din exterior : 

2CO ZZA C + C0 2 AII = - 42 kcal 

în consecinţă rezultă echilibrul: 

c + 2H s O Z=! C0 2 + 2H, AII ' 20 kcal 

Chiar peste 1000'C, gazul de apă conţine puţin dioxid de carbon. Compo¬ 
ziţia sa medie este : 50%H 2 , 40% CO, 5% CO,, 4-5% N, şi puţin CH 4 . 
Are o putere calorifică de circa 3000 kcal/m 3 . 

Pentru a compensa scăderea temperaturii se cuplează reacţia de mai 
sus cu cea de ardere a carbonului în aer care este puternic exotermă prin 
introducerea periodică a aerului în cuptor. 

Gazul de apă şi gazul de aer produse alternativ pot fi culese separat 
sau amestecat, obţinîndu-se gazul mixt de compoziţie medie : 50%îî, 
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30 % CO, 15 % H z , 5% C0 2 . Gazul mixt se obţine introducând în cuptor 
un amestec de aer şi vapori de apă în proporţie calculată, peste cocs. 

Carbonul reduce în absenţa oxigenului toţi oxizii metalici la tempe¬ 
raturi mai mult sau mai puţin înalte. Metalele preţioase, plumbul, cuprul 
se reduc total la circa 600 C C şi se formează C0 2 . Oxizii FeO, ZnO, MnO 
care sînt mai stabili se reduc între 1000 şi 1500°C formînd CO conform 
echilibrului: 

mo + c M + co 

Oxizii metalelor foarte oxidabile (Al, Ca, Mg. . .) se reduc numai în cup¬ 
torul electric şi metalul eliberat reacţionează cu carbonul în exces formînd 
o carbură (CaC 2 , A1 4 C 2 etc.). Lucrînd în vid şi condcnsînd metalul pe un 
perete rece se obţine metal pur. Oxizii metalelor alcaline nu pot fi reduşi. 

Carbonul reduce uşor oxiacizii şi sărurile lor la temperaturi mai mult 
sau mai puţin înalte. Acidul azotic este redus la. temperatura obişnuită, 
acidul sulfuric Înainte de fierbere, acidul metafosforic la circa 1000°C. 

Azotaţii, cloraţii şi percloraţii dau o reacţie explozivă, fosfaţii, car- 
bonaţii şi arsenaţii sînt reduşi la peste 1000°C. 

Reacţia carbonului cu metalele. Curburi. Carbonul se 
combină cu metalele în cuptorul electric formînd carburi. Carburile se 
mai pot obţine prin reducerea oxizilor metalelor cu cărbune. Altă metodă 
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Fig. 2-16 


constă în încălzirea metalului in prezenţa unor hidrocarburi potrivite sau 
trecînd acetilena printr-o soluţie a unei sări metalice (cu soluţie amoniacală 
a sărurilor ionilor Cu+, Ag+, Au+ se obţine : Cu 2 C 2 , Ag 2 C 2 , Au„C 2 sau eu 
o soluţie de petrol a B 2 Zn, B 2 Cd (se obţine ZnC 2 , CdC 2 ). Clasificarea carbu- 
rilor se observă din fig. 246. 
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Carburile refractare se mai numesc interstiţiale. 

Car buri saline. Metalele eleetropozitive formează carburi 
ionice. Acestea sînt substanţe cristaline, incolore. Au puncte de topire 
destul de ridicate, nu conduc curentul şi sînt descompuse de apă cu forma¬ 
rea unor hidrocarburi. Carburile ionice conţin anionii C 4- , C|", şi C 4- . 
Unele carburi ionice (Be 2 C şi A1 4 C 3 ) care conţin C 4_ dau prin reacţie cu apa, 
metan : 


A1 4 C 3 + 12H 2 0 = 3CH 4 4- 4 Al(OH) 3 
c‘- -L 4Iî 2 0 = CH 4 -f 40H- 

Un număr mare de carburi (lSra 2 C 2 , X 2 C 2 , CaC 2 , SrC 2 , BaC 2 , Cu 2 C 2 , 
Ag 2 C 2 ) reacţionează cu apa formînd acetilenă (acetiluri). Aceste carburi 
conţin ionul acetilură Ci - care reacţionează instantaneu cu apa : 

- : C = C 4 2H 2 0 = HC = Cil 4 2HO" 

Carbura de calciu (carbidul) se obţine în cantităţi mari (T. M u k a- 
ibo şi Y.Iamanok a—1954) din var nestins şi cărbune de lemn 
sau cocs în cuptoare electrice la 2500°C între electrozi uriaşi de cărbune 
(fig. 247). 


CaO 4 3C = CaC 2 4 CO 

CO 4 3C = CaC 2 ’4 CO A II = 112 kcal/mol 

Oarbura de calciu cristalizează în sistemul pătratic. Ionii C l~ ocupă centrul 
celulei şi mijlocul tuturor laturilor, iar ionii de calciu ocupă vîrfurile şi 




mijlocul tuturor feţelor, analog unei reţele de clorură de sodiu (fig. 248). 
Carburile lantanidelor (LaC 2 , CeC 2 , PrC 2 , XdC 2 ), carburile, UC 2 , ThC 2 
conţin ioni C| _ însă formează prin descompunere cu apa acetilenă şi alţi 
produşi de hidrogenare ai acesteia în etilenă, etan, metan şi alte hidrocar¬ 
buri. Metalele respective în stare de valenţă doi apar după reacţie cu apa 
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ca hidroxizi in stări de oxidare trei sau patru. Din reacţie apar deci atomi 
de hidrogen care hidrogenează parţial acetilena. 

Prin difracţie de electroni (M. At o j i—1961) s-a dovedit că o serie 
de carburi (YC 2 , LaC 2 , TbC 2 , YbC 2 , LuC 2 , UC 2 , Ce 2 C 3 , Pr,C 3 , Tb 2 C 3 ) con¬ 
ţin atomi metalici în stare trivalentă şi distanţe C—C de 1,28—1,30 Â 
pentru compuşii lantanidelor şi 1,34 Â pentru UC 2 . Aceste date ca şi alte 
detalii arată că metalul pierde încă un electron care se plasează pe un 
orbital de antilegătură a ionului Ci” Şi contribuie la lungirea distanţei 
C—C (în CaC 2 distanţa C—C este 1,19 Â.) Keacţiile de hidroliză susţin 
faptul că în reţea nu există ioni simpli Cir deoarece nu rezultă 
numai acetilenă. 

în carbura de magneziu Mg 2 C 3 există probabil ionul C 3 - deoarece la 
hidroliză formează propină (H 3 C— C = CH). 

Carbura de fier sau cementita Fe 3 C ca şi cele similare de nichel şi 
mangan reacţionează cu apa, deşi atomii de carbon se găsesc în reţea ca 
unităţi izolate, sînt dure şi puţin fuzibile. Aceste carburi sînt intermediare 
între cele ionice şi interstiţiale. 

Carburi interstiţiale. Curburile interstiţiale numite şi 
carburi refractare (cele de Ti, Zr, Hf, V, Nb, Ta, Mo, W) au puncte de topire 
foarte ridicate, duritate foarte mare, uneori 9 —10 în scara Mohs, condueti- 
bilitate electrică metalică şi nu sînt atacate de apă şi acizi. în aceste car¬ 
buri atomii de carbon ocupă golurile octaedrice ale unei reţele compacte 
de atomi metalici. Structura reţelei metalice nu este prea mult deranjată 
prin inserţia atomilor mici de carbon în interstiţiile reţelei metalice. în 
acelaşi timp carbonul stabilizează reţeaua şi îi măreşte duritatea şi punctul 
de topire. Pentru a rezulta goluri în care pot intra atomii de carbon este 
necesar ca atomii metalici să aibă raza mai mare de 1,3 A. 

Metalele crom, fier, mangan, nichel, cobalt au raze mai mici şi de aceea 
nu formează carburi interstiţiale tipice. Beţelele metalice respective sînt 
puternic deformate, atomii de carbon interacţionează întrei ei. Beţelele 
acestor carburi pot fi descrise ca reţele ale metalelor respective foarte 
deformate, printre atomii cărora sint dispuse lanţuri de atomi de carbon, 
în consecinţă aceste carburi sînt intermediare între cele ionice şi inter¬ 
stiţiale. 

Carburile de wolfram WC şi tantal TaC se utilizează la instrumentele 
de tăiat. Pentru aceasta se transformă în pulbere, se amestecă cu o pulbere 
de fier, mangan sau cobalt şi se sinterizează. 

Soluţiile solide interstiţiale de carbon în fier stau la baza fabricării 
oţelului. Unele metale tranziţionale formează o serie de faze eu compoziţii 
mai complicate (Cr 23 C 6 , Mn 23 C 6 , Cr 21 W 2 C„ etc.). 

Carburi co valenţe. Siliciul şi borul au aproximativ acelaşi 
volum atomic şi electronegativitate ca şi carbonul, deci formează carburi 
tipic covalente. Structura carburii de siliciu (carborund) care cristalizează 
în trei modificaţii toate tridimensionale constă din atomi de siliciu şi de 
carbon înconjuraţi tetraedric fiecare de atomi de celălalt fel. Carborundul 
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este un material foarte dur, infuzibil şi stabil din punct de vedere chimic. 
Se utilizează ca abraziv. Carbura de bor B 4 C are o structură puţin comună. 
Este dură, infuzibilă şi stabilă la acţiunea reactivilor chimici. 


COMBINAŢIILE CARBONULUI CU HIDROGENUL 

Deşi combinarea carbonului cu hidrogenul are loc foarte greu, se 
cunoaşte totuşi un mare număr de compuşi hidrogenaţi ai carbonului, 
al căror studiu face obiectul chimiei organice. 

Hidrurile de carbon sînt combinaţii covalente. Carbonul posedă 
patru electroni în stratul de valenţă şi formează patru legături în majo¬ 
ritatea combinaţiilor sale cu alte elemente (A. Kekul e—1858). Legă¬ 
turile carbonului cu celelalte elemente nu se fac prin intermediul orbita¬ 
lilor puri 2 s, 2 p, ci prin intermediul unor orbitali hibrizi tetraedrici (hibri¬ 
dizare tetraedrică sp 3 ). Orbitalii hibrizi tetraedrici sînt echivalenţi din punct 
de vedere energetic şi sînt dirijaţi spre vîrfurile unui tetraedru din punct 
de vedere geometric. în consecinţă unghiurile dintre două legături ale 
carbonului sînt de 109°28' ca şi în diamant. Din cauza simetriei, momentul 
electric al moleculei este zero dacă toţi cei patru atomi monovalenţi 
de care se leagă carbonul sînt identici. 

Hidrurile de carbon saturate nu au un caracter acid, adică nu au ten¬ 
dinţă de a elimina protoni. Tendinţa de a ceda protoni creşte într-o peri¬ 
oadă a sistemului periodic de la grupa a IV-a la a Vil-a. Astfel în şirul: 

H H h 

H:C:H :N:H :0:II :F:H 

H H 

acidul fluorhidric cedează uşor un proton apei şi formează uşor ioni F“ 
şi H 3 0 + . Apa cedează mai greu protoni altor molecule formînd ionii 1I0~ 
Şi H 3 0 + . Acest lucru este arătat şi de constanta de echilibru foarte mică. 
Amoniacul şi metanul nu cedează protoni. 

Ionii F- şi HO - sînt stabili în apă, pe cînd ionii A r Hr (din JN r aKH 2 ) 
şi CH ? (din (NaCH 3 ) se combină cu ionii de hidrogen din apă formînd 
NH 3 şi CH 4 , ceea ce arată că ei corespund unor acizi foarte slabi. Combina¬ 
ţiile de mai sus sînt izoelectronice deoarece conţin acelaşi număr de elec¬ 
troni în molecula lor. Sarcina nucleară pozitivă a atomului central creşte 
de la stînga la dreapta. Atracţia electronilor şi respingerea protonilor creşte 
de la stînga la dreapta. 

Proprietăţile acide şi bazice ale unor combinaţii se pot explica prin 
prezenţa în molecula acestora a unor dublete neparticipante, capabile 
să formeze legături coordinative. Hidrurile de carbon nu posedă dublete 
neparticipante deci sînt neutre. Caracterul neutru decurge şi din poziţia 
carbonului la mijlocul sistemului periodic, între elementele electropo- 
zitive şi electronegative. Tendinţa de a forma covalenţe şi caracterul 
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neutru permite atomilor de carbon să se lege între ei pentru a forma eatene 
de o mare varietate. Stabilitatea mare şi reactivitatea mică a hidrurilor 
de carbon nu se datoresc unor energii de formare mari, ci inerţiei covalen- 
ţelor carbonului. Inerţia legăturilor carbonului se datoreşte energiei de 
activare mari, necesară spre a o desface. Chiar compuşii endotermi ca ben¬ 
zenul nu au nici o tendinţă de a se disocia în elemente. 

Hidrurile de carbon se clasifică astfel: 1) hidruri alifatice saturate sau 
nesaturate formate din lanţuri de carbon deschise; 2) hidruri ciclice saturate 
sau nesaturate şi 3) hidruri aromatice sau benzenice. Aceste hidruri se 
prepară unele din altele prin metode tipice de chimie organică. Metanul 
şi acetilena se prepară prin metode net minerale. 


COMBINAŢIILE CARBONULUI CU HALO GEN II 

Culoarea, punctele de fierbere şi de topire ale halogenurilor carbonu¬ 
lui cresc o dată cu masa moleculară (tabelul 118). Dintre halogeni numai 
fluorul se combină direct cu carbonul. 


Tabelul 118. Proprietăţi fizice ale halogenurilor carbonului 


Compusul 

Starea 
de agregare 

Energia de 
legăturii 
kcal 

Punctul de topire 

•c 

1 Punctul de fierbere 

1 

cf 4 

Raz 

116 

-184 

-128 

CCI, 

lichid 

.31 

- 23 

77 

CBr, 

solid 

58 

90 

189 

CI, 

solid 

51 

171 (dese.) 

1 90 (subl.) 


Stabilitatea termică şi fotocliimică descreşte cu creşterea masei 
moleculare în corelaţie cu descreşterea energiilor de legătură. 

Tetrafluorura ăe carbon. Tetrafluorura de carbon a fost obţinută în stare 
pură de P. Lebeau şi A. Damiens (1926) din amestecul gazoso bţinut 
la anodul de grafit cu ocazia electrolizei unei topituri de KHF 2 şi BeF 2 . Se 
prepară prin acţiunea fluorului asupra carbonului. Prin acţiunea fluorului 
asupra metanului rezultă tetrafluorura de carbon 

CH 4 + 4F 2 -;cF 4 + 4HF ;!// = - 218,3 kcal/mol 

Tetrafluorura de carbon este un gaz la temperatura obişnuită. Este 
puţin solubilă in apă, şi insolubilă în dizolvanţii organici obişnuiţi. Tetra¬ 
fluorura de carbon este stabilă la temperatură înaltă şi inertă chimic. 
Eeacţionează cu sodiul la 500°C. Este indiferentă faţă de fosfor, arsen, 
sulf, selen etc, Inerţia tetrafluorurii de carbon se explică prin faptul că 
este coordinativ saturată adică nu are orbitali liberi prin care un reactant 
să se lege de carbon. 
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In afară de tetrafluornră se mai cunosc, şi alte combinaţii: C 2 F 6 , 
C 3 F 8 , C 4 F 10 etc. care se obţin prin descompunerea tetrafluorurii de carbon 
între electrozi de cărbune. Tetrafluoretilena C 2 F 4 (teflonul) se polimeri- 
zează sub presiune şi dă naştere unor materiale plastice importante. 

încălzind grafit sau cărbune microcristalin la 280 — 450 C C şi sub pre¬ 
siune redusă (25 mm Hg) in curent de fluor se obţine (CF)„ un compus 
alb de inserţie. Fluorurile de grafit se descompun cu explozie dînd fluo- 
ruri gazoase (CF 4 , C 2 F e ,C 2 F 4 ) şi cărbune fin dizolvat. 

Prin tratarea liidrurilor carbonului cu fluor sau CoF 3 sau prin reacţia 
derivaţilor cloruraţi ai hidrurilor carbonului cu HF, SbF 3 , SbCljF,, (agenţii 
fluoruranţi), se obţin compuşi numiţi freoni sau frigeni. Este vorba de 
clorofluoro-combinaţii care se folosesc în instalaţii pentru temperaturi 
joase sau ca dizolvanţi. Freonul 32 (CF 2 C1 2 ) este un gaz care nu se aprinde 
şi nu explodează. 

Se cunoaşte un număr mare de compuşi mieşti în care intervin doi 
balogeni: CC1 3 F, CC1 2 F 2 , CC1F 3 , CF 3 Br, C 2 F 3 C1, CjFjCl^ CF 3 I etc. 

Radicalul trifluormetil. Se obţine prin reacţia Haszeldinc (1953) : 

F 3 C—CO.Ag -t- I s = ICF 3 4- Agi + C0 2 

Trifluoroiodo-metanul reacţionează cu compuşii organo-metalioi: 

2IF a C + (CH a )jSn— Sn(CH 3 ) 3 = I.J+ 2(CH,),SnCF 3 

Radicalul CF 3 are rolul unui halogen în chimia combinaţiilor complexe 
de exemplu [(CH 3 ) 3 Sn] + [BF 3 (CF 3 )]-. Se cunosc compuşi simpli în care 
radicalul CF 3 are rolul unui halogen : A(CF 3 ) 3 (A = P, As, Sb); S(CF 3 ) 2 , 
Se(CF 3 ), etc. (H. I.M.Boven - 1954). 

Tetraclorura de carbon. Se obţine prin acţiunea clorului asupra disul- 
furii de carbon în prezenţa unui catalizator (iod sau MnC'lJ : 

3CI 2 + CS 2 = CCI, +.S,C1 2 

Prin distilarea produsului trece întîi tetraclorura de carbon. Mono- 
clorura de sulf poate clorura o altă cantitate de disulfură de car bon : 

2s 2 ci 2 + cs 2 = cci t + 6S 

Drept catalizatori pentru această reacţie se utilizează SbCl 6 , A1C1 3 , 
FeCl 3 sau un amestec de fier şi sulf. Se mai obţine prin clorurarea meta¬ 
nului (componentul principal al gazelor naturale). In prezenţa cataliza¬ 
torilor are loc reacţia : 

CH 4 + 4C1 2 = cci 4 + 41 ICI 

Tetraclorura de carbon este un lichid cu miros aromatic, incolor, 
necomestibil, puternic refringent şi are acţiune narcotică. 

Tetraclorura de carbon este un neelectrolit tipic. Molecula are o 
structură simetrică, tetraedrică ceea ce se pune în evidenţă prin lipsa 
unui moment de dipol. 
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Este o substanţă foarte stabilă faţă de acizi şi baze. Este hidrolizată 
de potasa alcoolică in tub închis : 

CC1 4 + 2H 2 0 = C0 2 + 4HC1 

Deşi este termodinamic instabilă la hidroliză, absenţa orbitalilor 
acceptori la carbon face atacul foarte dificil. 

Tetraclorura de carbon reacţionează cu trioxidul de sulf : 

2S0 3 + CC] 4 = COCl 2 + S 2 0 5 C1 2 

Se utilizează ca dizolvant pentru grăsimi, la degresarea linii, stofe¬ 
lor şi oaselor, la dizolvarea uleiurilor, răşinilor şi în procedeul de vulca¬ 
nizare la rece în locul disulfurii de carbon. Serveşte ca agent extinctor, 
deoarece vaporii săi grei şi neinflamabili opresc combustia. Are dezavan¬ 
tajul că la temperaturi mari în prezenţa aerului formează fosgen. Este 
descompusă uşor fotochimic, ceea ce o face un agent clorurant şi serveşte 
la transformarea oxizilor în cloruri. 

Tetrabromura de carbon. Se obţine prin reacţia dintre CC1 4 şi AlBr 3 
la temperatura de 100 C C : 

3CC1 4 + 4AlBr 3 = 3CBr 4 + 4A1C1 3 

Cristalizează din soluţie sub formă de cristale monoclinice care la 47°C 
trec în cristale cubice. Se topeşte la 90°C şi fierbe la 189°C. Este puţin solu¬ 
bilă în apă. Prin încălzire se descompune : 

2CBr 4 = C 2 Br 4 + 2Br 2 

Hidrolizează în tub închis la 200°C. 

CBr 4 + 2H 2 0 = C0 2 + 4HBr 

Tetraiodura de carbon. Se obţine prin reacţia tetraclorurii dc carbon 
cu triiodură de aluminiu în disulfură de carbon, sau prin reacţia Cul 2 , 
Bl 3 sau Lil cu tetraclorură de carbon în tub închis la 75—80°C : 

3CC1 4 + 4A1I 3 = 3CI 4 + 4A1CI 3 

Se obţin cristale octaedrice roşii rubinii. Se mai obţine şi prin reacţia: 

AICI, 

CC1 4 + 4C 2 H 6 I-> CI 4 + 4C 2 H 5 C1 

Se descompune termic şi fotochimic în iod şi tetraiodetilenă. 

Prin încălzire în vid la 90°C sublimă. Tetraiodura de carbon este so¬ 
lubilă în dizolvanţi organici. 

O x i fi alo genuri de carbon. Se cunosc oxihalogenuri de 
tipul COX 2 (X 2 =F, CI, Br, CX) (tabelul 119), şi oxihalogenuri mixte ca de 
exemplu COClBr, COFC1, COFBr. 

Lungimea legăturii C—O este mai mare decît cea aşteptată pentru o 
legătură 0=0, pe eînd legăturile C—CI sînt mai scurte decît pentru legă- 
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tuii simple. Aceste date sugerează pentru oxihalogenuri o stare de rezonanţă 
(K. E. K o g a r i s e — 1955) : 

x :X: x 

\ c = O <— - y C-O: -- \ C-O: 

X X :X: 


Tabelul 119. Proprietăţi fizice ale o.xihaloyenuriior carbonului 


Compusul 

j Starea ile agregare 1 

Punctul de topire 

*C 

i Punctul de 
, fierbere. °C 

cof 2 

gaz incolor 

-114 

-83.1 

COCl 2 

gaz incolor 

-118 

8 

COBr 2 

lichid incolor 


64 

CO (CN) 2 

lichid 

- 35 ; 

67 


Oxidifluorura de carbon. Se obţine prin reacţia explozivă intre oxidul 
de carbon şi fluor sub acţiunea unei scîntei electrice sau prin reacţia între 
oxidul de carbon şi difluorura de argint (O. RuffşiG. Miltschitzky 
- 1934) : 

2Agi', + CO = COF, + 2Ag F 

Molecula este plană. 

Oxidiclorura de carbon. Fosgenul. A fost descoperit in anul 1912 
de H. D a v y. Oxidul de carbon reacţionează cu clorul la lumina solară. 
Cărbunele activ Îmbunătăţeşte randamentul : 

CO -f Cl 2 COCl 2 \H = - 26,2 kcal/mol. 

Anhidrida sulfurică sau acidul sulfuric oleum reacţionează la 150 — 
—168°C cu tetraclorura de carbon. Se formează fo.sgen : 

2 so 3 + cci 4 = coci 2 + s 2 o 5 ci 2 

S0 3 + H 2 S0 4 + CC1 4 = COCl 2 + 2S0 3 HC1 
2 S0 3 IIC1 + CC1 4 = COCI, + 2HC1 + S 2 0 5 C1, 

Aceasta este metoda industrială prin care a fost preparat fosgenul in anii 
1914—1918 cînd a fost utilizat ca gaz de luptă. 

Fosgenul se descompune termic la 500°C. Este un gaz incolor, lacri¬ 
mogen şi sufocant pînă la limita de diluţie 0,00022. Cristalizează în sistemul 
pat raţie. 

Momentul de dipol 1,18 D indică o rezonanţă electronică în moleculă 
(P. S. Ugryumov - 1947). 

Hidrolizează uşor şi se transformă în CO ă . Reacţionează cu amoniacul 
formind uree : 


COCl 2 + 4NH 3 = CO(NH,), + 2 NH 4 C1 
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Se utilizează pentru prepararea clorurilor metalice anhidre şi în in¬ 
dustria farmaceutică şi a materiilor colorante : 

mo + coci 2 = co 2 + mci 2 

Reacţionează cu sulfaţii, sulfurile, selenurile şi cianurile : 

A1 2 (S0 4 ) 3 + 3C0C1 2 = 3SO s + 3C0 2 + 2A1C1 3 
AI 2 Se 3 + 3C0C1 2 = 3COSe + 2A1C1 3 
2 AgCN + COCl 2 = CO(CN) a + 2 AgCl 

Fosgenul reacţionează violent cu bromura şi iodura de aluminiu : 

AlBr 3 + COCl 2 = AlBrCl 2 + CO + Br 2 
A1I 3 + COCI, = A1IC1 2 + CO + I 2 

Cantitatea tolerabilă în aer este de 0,001 mg/l de aer (R. W. van 
H. K o r n d o r f e r — 1951). Metodele de determinare se bazează pe 
reacţia : 

nhc 8 h 6 

COCI, + 4C s H 5 XH 2 = o = C / + 2C 6 H 5 NH 3 C1 

nhc,h 6 

Fosgenul poate fi reţinut de o mască cu cartuş ce conţine cărbune activ 
umed (C. C o u r t y — 1952) . 

Oxidibromura de carbon. Sinteza directă are loc cu randament scăzut. 
Se obţine tratînd tetrabromura de carbon cu acid sulfuric, picătură cu 
picătură, la 150—170°C : 

CBr 4 + H 2 S0 4 = COBr 2 + S0 3 + 2HBr 

Este un lichid incolor. Iodul nu reacţionează direct cu oxidul de carbon. 

Oxidicianura de carbon. Se obţine prin expunerea la lumină a unui 
amestec de oxid de carbon cu dician. Este un lichid incolor. Apa o descom¬ 
pune exploziv în acid cianhidric şi dioxid de carbon. 


COMBINAŢIILE CARBONULUI CU OXIGENUL] 

Combinaţiile carbonului cu oxigenul (oxizii) sînt’date în tabelulji 20, 
în care sînt indicate şi alte combinaţii oxigenate ale carbonului (acizii şi 
sărurile). Se cunosc cinci oxizi ai carbonului : CO, C0 2 , C 3 0 2 , C 5 0 2 şi 
C 12 0 9 . Ultimul oxid este anhidrida acidului melitic. 

Dioxidul de tricarbon este cel mai bine cunoscut oxid al carbonului 
dintre cei cu gradul de oxidare cuprins între zero şi doi (C 3 0 2 , C 4 O s , C s O, 

^12^9? £5^2)* 
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Tabelul 120. Oxizii, acizii şi sărurile carbonului 


Gradul de 
oxidare u 

Oxizii 


Şirurile 

0 < v < C (I) 

Oxizi grafitici 




C 2 0 



0 < v < C(II) 

C 3 0 2 

CH s (COOH) 
acid malonic 


(io 

CO 

HCOOH 

Na(HCOO) 


oxid de carbon 

acid formic 

formiati 

(III) 


HOOC-COOII 

Na 2 (COO) 2 



acid oxalic 

oxalaţi 

(IV) 

co 2 

HoC0 2 

Na,CO., 

(V) 

dioxid de carbon 

acid carbonic 

carbonaţi 

NalICOj 
carbonaţi acizi 

C (OR) 4 
ortocarbonaţi 


h 2 c 2 o 6 

acid 

Na 2 C,0 6 


(VI) 


peroxodicarbonic 

peroxodicarbonat i 

Na 2 C0 4 

peroxomonocarbonaţ i 


Bioxidul de tricarbon C 3 0 2 . A fost descoperit în anul 1906 de O. 
D i e 1 s şi W o 1 f. Se obţine prin descompunerea anhidridei diacetiltartrice 
la 200°C şi 11 mm Hg. Prin răcire la —1000'C se condensează un lichid pur. 

H,c - coo - ch - co 

I /” 0 = 2CH 3 COOH +I co + CjO a 

H 3 C - COO - CH - co' 

Desliidratînd malonatul de etil sau acidul malonic in prezenţa penta-s 
oxidului de difosfor la 300°C se obţine dioxid de tricarbon : 

COOC,H s 

CHj / = C 3 0 3 + 2C a H, + 2II.0 

COOCjH s 

Dioxidul de tricarbon este un lichid incolor, refringent şi toxic. Are 
densitatea 1,11 la 0°C. Se condensează într-un lichid cu punctul de fier¬ 
bere 7°C şi punctul de solidificare —111,3°C. 

Scurtarea distanţelor şi scăderea parachorului se interpretează printr-o 
rezonanţă între cinci formule canonice (B li a g xr a t şi S h u k 1 a —1953) 

D=C=C = C-0: , 6 = c=c = c = o , :0-C = C=C = O 

:0-C»C-CsO: :0 = C - C = C - (i: _ 
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Prin difracţie de electroni şi spectroscopie Baman s-a dedus că molecula 
este liniară (E. Weiss şi W. B u c h n e r — 1963). 

Distanţele C = C au valoarea 1,28 A şi C =0 valoarea 1,20 Â şi sînt 
mai mici decît pentru legături duble [d(C =C) = 1,33Â şi d(C =0) =1,22Â] 
Dioxidul de tricarbon se descompune termic la 200°C în prezenţă de 
catalizatori : 

C 3 O s ŢZÎ C 2 + CO a A H = 25 kcal 

A. Klemenc (1937) consideră că se formează în fază gazoasă 
molecula t\ numită dicarbon care se polimerizează la grafit. între 600 şi 
800°C, în prezenţa nichelului, platinei, cuprului dioxidul de tricarbon se 
descompune mai complet : 

C 3 0 2 = C + 2CO 

Adiţionează apa, alcoolii, amoniacul, acidul clorhidric, andina cu 
formare de acid, esteri, amide, clorură acidă, anilida acidului malonic : 

C 3 0 2 + 2H 2 0 =*H 2 C(COOH) 2 


C 3 0 2 + 2NH 3 = H 2 C (CO NH 2 ) 2 

La temperatura obişnuită şi mai înaltă se polimerizează. Probabil se for¬ 
mează un polimer ciclic (A. B. B 1 a k e — 1965). 

G. W a g n e r (1937) consideră că prin încălzirea la 200°C a vaporilor 
de C 3 0 2 se obţine C 5 0 2 sub forma unui lichid care fierbe la 105°C şi se so¬ 
lidifică la — 100°G. Existenţa sa este controversată. Dacă are loc un feno¬ 
men de rezonanţă care stabilizează aceşti oxizi ai carbonului, atunci 
oxizii de tipul C„0 2 sînt teoretic posibili numai pentru n impar. Din acest 
punct de vedere C 5 0 2 este posibil pe cînd C 2 0 2 şi C 4 0 2 care sînt necunoscuţi 
sînt instabili. 

Oxidul de carbon. Oxidul de carbon a fost descoperit de L a s s o n e 
(1776) prin calcinarea oxidului de zinc cu cărbune şi de J. Prie'stley 
(1796) prin încălzirea cărbunelui cu Fe 3 o 4 , însă a fost confundat cn hidro¬ 
genul sau o combinaţie a sa cu carbonul. Compoziţia sa a fost stabilită de 
J. M. Cltment si Oh. B. D e s o r m e s (1800) şi J. D a 11 o n şi 
H. D avy (1808). 

Stare naturală. Oxidul de carbon se găseşte în cantitate mică in unele 
gaze vulcanice şi în cantitate mai mare în atmosfera oraşelor unde rezultă 
prin arderea incompletă a cărbunelui în uzine. Gazele de eşapament ale 
vehiculelor cu motor, produşii de explozie, fumul de ţigară, atmosfera 
minelor, tunelurilor, a cabinelor de proecţie a filmelor, conţin oxid de 
carbon. Fste constituentul combustibil al gazului de aer şi împreună cu 
hidrogenul al gazului de apă. Este un component de poluare a aerului. 

Preparare. In industrie se obţine în cantităţi mari sub formă de gaz de 
aer şi gaz de apă prin acţiunea aerului sau a apei asupra cocsului încălzit. 
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Amestecul obţinut conţine hidrogen, azot şi dioxid de carbon. în reacţiile 
de sinteză a unor hidruri de carbon (CH 4 , CH 3 OH, ...) este suficient să 
se ajusteze compoziţia amestecului de oxid de carbon şi hidrogen, deoarece 
azotul nu deranjează. în sinteza amoniacului, din contră, oxidul de carbon 
trebuie eliminat. Amestecul gazos, sub presiune, este trecut printr-o so¬ 
luţie de clorură de cupru (I) care absoarbe oxidul de carbon. Complexul 
format se disociază la presiunea normală şi cedează oxid de carbon pur. 

în contact cu un catalizator de oxidare între 400 şi 450°C oxidul de 
carbon este convertit de vaporii de apă în dioxid de carbon : 

CO + HgO CO a + H 2 AH = --10 kcal 

Gazele se comprimă la 25 atm. şi se spală cu apă pentru a dizolva dioxidul 
de carbon. Oxidul de carbon poate fi separat şi prin lichefiere fracţionată 
într-o maşină C. von Linde. 

Dioxidul de carbon poate fi transformat în monoxid de carbon tre- 
cîndu-1 peste cocs sau cărbuni încălziţi. 

în laborator oxidul de carbon se obţine picurînd acid formie concen¬ 
trat în acid sulfuric concentrat încălzit la 50— 60°C : 

HCOOH = CO + H,0 

Dacă se utilizează acidul oxalic se obţine un amestec de oxid şi 
dioxid de carbon : 


c 2 o 4 h 2 = co 2 + co + h 2 o 

Dioxidul de carbon este adsorbit de o soluţie de hidroxid de potasiu sau 
este condensat la o temperatură joasă. 

Oxidul de carbon se mai poate prepara prin descompunerea cianurilor 
simple sau complexe cu acid sulfuric concentrat : 

2KCN + 2H 2 S0 4 + 2H a O = K 2 S0 4 + (NH 4 ) 2 S0 4 + 2CO 
KJFe(CN) 6 l + 6H 2 S0 4 + 6H 2 0 = 2K 2 S0 4 + FeS0 4 + 3(NH 4 ) 2 S0 4 + 6CO 

Oxidul de carbon se poate obţine încălzind într-o retortă carbonat de 
magneziu sau de calciu cu pulbere de zinc la 700—750°C (S. Weinhouse 
— 194*) : 


CaC0 3 4- Zn = CaO -f- ZnO + CO 

Oxidul de carbon chimic pur se obţine prin acţiunea sodiului asupra 
carbonatului de fenil (S. T. BowdenşiT. John — 1940) : 

(C 6 H 4 ) 2 C0 3 + 2Na = 2(C 6 H 5 ONa + CO 

Oxidul de carbon se mai obţine prin disocierea termică a cianatului de 
potasiu în prezenţa unor metale ca arsenul, cuprul (V. A. S h u s h u- 
nov şiA. K. Sevdyuk — 1953). 
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Proprietăţi fizice. Oxidul de carbon este la temperatura obişnuită 
un gaz incolor, inodor, fără gust şi toxic. Densitatea sa în raport cu aerul 
este 0,9670. Un litru de gaz la 0°C şi presiunea de o atmosferă cîntăreşte 
1,2900 g. . 

Oxidul de carbon lichid fierbe la—191,42°C la presiunea de 760 mm Hg. 
Punctul de topire al oxidului de carbon solid este —207°C. Un litru de apă 
dizolvă 35 cm 3 de oxid de carbon la 0°C şi 25 cm 3 la 15°C şi presiunea atmo¬ 
sferică. Temperatura sa critică este—139,5°C şi presiunea critică 35,5 atm. 

Oxidul de carbon este adsorbit pe catalizatorii solizi. S.Brunaue r, 
P. H. Emmett şi E. T e 11 e r, au arătat că adsorbţia, pe cărbune 
activ la —183°C satisface izoterma lui I. Langmui r, în consecinţă se 
formează un strat monomolecular la suprafaţă. 

Modul de legare al oxidului de carbon de suprafaţă determină meca¬ 
nismul reacţiilor catalitice. 

în stare cristalină oxidul de carbon are o reţea moleculară cubică 
centrată (« = 5,63 Â). în afară de modificaţia cubică mai există una hexa¬ 
gonală. Temperatura de transformare a formei cubice în cea hexagonală 
este — 211,6°C. 

Se ştie că molecula de oxid de carbon a fost formulată la început cu 
dublă legătură C = O. Distanţa internucleară experimentală este 1,127 A. 
Distanţa internucleară pentru o legătură simplă C —O este 1,43 Â, 
pentru una dublă este 1,24 A, şi pentru una triplă este 1,103 A. Aceste 
# — •+■ 
date pledează pentru o triplă legătură în oxidul de carbon O ±= O (I. 
Langmuir — 1919). O concluzie analogă se trage din constantele de 
forţă şi energiile de legătură. Energia de legătură simplă C—O este 
84 kcal/mol, pentru cea dublă C = O este 176 în aldehide şi 179 în cetone 
iar pentru oxidul de carbon s-a determinat pe cale spectroscopică valoarea 
254—256 kcal/mol. 

O legătură dublă :C: O prevede existenţa unui moment electric 
mare. O legătură triplă prevede o distribuţie mai simetrică a electronilor 
:C : : :0:. L. Pauling (1952) admite o rezonanţă între patru struc¬ 
turi limită dintre care prima predomină : 

:C:: :0: , :C:: O: , :C::0: , :C:’67 

Prima formulă este în acord cu tetravalenţa carbonului deoarece carbonul 
are o electrovalenţă şi trei eovalenţe. Momentul de dipol al moleculei de 
oxid de carbon este de circa 0,1 D, în dezacord cu momentul de dipol mare 

al grupei carbonil ^>C =0 în aldehide şi cetone. 

Prima şi ultima structură cu alternanţa sarcinilor opusă explică mo¬ 
mentul de dipol mic. Molecula de oxid de carbon este diamagnetică. Spec¬ 
trele de absorbţie sînt formate din singleţi. Aceste fapte arată că în mole¬ 
culă toţi electronii sînt împerecheaţi în dezacord cu formula 0=0, care 
cere doi electroni impari. 
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Teoria orbitalilor moleculari prevede o schemă a nivelelor electronice 
ca cea reprezentată în fig. 249. Se observă că cei doi electroni cu energia 
cea mai ridicată sînt localizaţi pe nucleul de carbon. Această pereche 
neparticipantă poate fi folosită pentru formarea unei legături printr-un 
orbital de valenţă al unui metal de tranziţie. în acest mod legă- 


2p 


2s 


c co ° 

Fig. 249 

tura M—C—O este liniară în metalcarbonili în acord cu datele experimen¬ 
tale. 

Proprietăţile fizice ale moleculei de oxid de carbon sînt foarte apro¬ 
piate de cele ale azotului. Această asemănare se datoreşte configuraţiei 
electronice identice a celor două molecule : 

:]N ::: N : : C :: :J0 : 

Substanţele cu configuraţie identică se numesc izostere. Acest fapt 
explică şi stabilitatea mare a oxidului de carbon. 

Proprietăţi chimice. Oxidul de carbon este formal aldehida acidului 
formic, însă stabilitatea sa în apă şi în baze este mică. Prin încălzire cu 
hidroxizii alcalini se formează formiaţi : 

CO + KOH = HCOOK 

Oxidul de carbon poate fi descompus cu ajutorul razelor a şi y, în arcul 
electric, prin fotoliză, prin efluvii. Energia de disociere a moleculei este 
11,11 eV. Dismutarea oxidului de carbon pusă în evidenţă de H. S a i n t e - 
Claire Deville (1864) a fost studiată de O. Boudouard (1901) : 

2CO ' t —* • C + C0 2 A H = 39,4 kcal 
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Deoarece reacţia este endotermă şi are loc o micşorare de volum, pe măsură 
ce creşte temperatura şi scade presiunea, echilibrul se deplasează spre stingă 
şi invers, cînd temperatura scade şi presiunea creşte, echilibrul se depla¬ 
sează spre dreapta. Variaţia concentraţiei de oxid de carbon cu temperatura 
se poate observa în figura 250. La temperatura de 450°C se obţine practic 
numai dioxid de carbon, la tem¬ 
peratura de 1000°C se obţine nu- ţB 
mai oxid de carbon. Echilibrul O. 

Boudouard are o importanţă deo¬ 
sebită în tehnică, la reducerea unor °fi 
oxizi metalici cu cărbune în exces 
(cuptoare înalte). 8 

Dismutaţia oxidului de car- •.§ 
bon este catalizată de numeroşi .g 
oxizi şi metale. în unele cazuri | 
poate avea loc în afara reducerii «o 
oxidului metalic şi carburarea me¬ 
talului. Acţiunea catalitică a fie¬ 
rului şi oxizilor săi a fost amplu 
studiată (P. J o b — 1926). în 
prezenţa catalizatorilor echilibrul 
de mai sus se stabileşte la tem¬ 
peraturi mai joase. 

Oxidul de carbon este redus de hidrogen la cald : 

CO + Ho C + H 2 0 AH = - 30,8 kcal 

în prezenţa catalizatorilor oxidul de carbon poate fi hidrogenat, cu for¬ 
marea unor hidruride carbon. P. Sabatier şi J. P. Senderens 
(1902) lăsînd să treacă un amestec de dioxid de carbon şi hidrogen peste 
nichel redus la 230—250°C au obţinut metan : 

C0I+[3H 2 != H 2 0|-f|CH 4 I AII = - 47 kcal (la 0°C) 

Alţi catalizatori, combinaţi eventual cu o mărire a presiunii permit să se 
obţină un amestec de hidruri ale carbonului : 

(2n+l) H, + nCO = C„H 2n+2 + nH 2 0 
2nH 2 + nCO = C n H 2n + nH 2 0 
(n + 1) H 2 + 2nCO = C n H 2n+2 +/jC0 2 
nH 2 + 2n CO’ = C n H 2n + nC0 2 

F. F i s c h e r şi H. T r o p s c h (1925-1932) au utilizat mai ales cataliza¬ 
tori de cobalt, fier sau nichel cu adaos de promotori. Mecanismul acestor 
reacţii a fost amplu studiat (E. B. A n d e r s o u — 1965). 
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Hidrogenarea oxidului de carbon poate avea loc cu formarea unor 
compuşi organici care conţin oxigen, în special alcooli : 

CO + 2H a = CH a OH A H = - 24,45 kcal/mol 
nCO + 2nH 2 = C,,Hm+iOH + (n-l)H 2 0 
(2n - l)CO + (n+l)H 2 = C n H 2f?+1 OH + (/i-l)C0 2 

Cîteva condiţii de hidrogenare catalitică a oxidului de carbon se observă 
din tabelul 121. 


Tabelul 121. Hidrogenarea cataliticii a oxidului de carbon 


Catalizatorul 

Presiunea 

atm. 

Temperatura 

•o 

Produsul 

Ni 

Co+ThO a +MgO 

1 

200 

ch 4 

pe kieselgur 

1-10 

200 

Parafine şi olefine lichide şi 
solide 


1 

500-600 

Aromatice 

ZnO 

200-300 

200-350 

CH 3 OH 

ZnO+CoO 

120 

320-330 

Alcooli 39% etilic 

Fe-Cu 

10 

180-320 

Cetone cu C 10 la C 14 


Oxidul de carbon poate fi oxidat la dioxid de carbon : 


co + — o 2 


A H= —67,65 kcal / mol 


El arde în oxigen sau aer cu o flacără albastră. Temperatura de aprindere 
variază cu proporţia gazelor, cu natura pereţilor, cu gradul de umiditate. 
Oxidarea oxidului de carbon este o reacţie în lanţ ramificat. 

K. J. L a i d 1 e r (1950) a propus o schemă de zece reacţii în care 
intervin atomi liberi de oxigen şi molecule excitate de dioxid de carbon. 
Combustia lentă a oxidului de carbon este catalizată de un număr mare de 
metale (Pt, Pb, Ir, Os, Ni, Cu) şi oxizi metalici (semiconductori do tip p : 
MnO a , CoO, NiO, Cu 2 0, semiconductori de tip n : FeO, ZnO, TiO a , U 2 0 6 ; 
semiconductori intrinseci : CuO, Cr 2 0 3 ; izolanţi: Ce0 2 , A1 2 0 3 ). în pre¬ 
zenţa vaporilor de apă la cald, în prezenţa catalizatorilor are loc* con¬ 
versia oxidului de carbon : 

CO + H 2 Of^=? C0 2 + H 2 Ml = — 10,00 fc kcal/mol. 

Eeacţia se realizează la prepararea industrială a hidrogenului. Bioxidul 
de carbon se elimină prin dizolvare în apă sub presiune sau într-un amestec 
de apă (70%) şi trietanolamină, care la 35 C C şi 1 atm dizolvă de 70 de ori 
volumul său de dioxid de carbon. Pentru a mări v’teza de reacţie se măreşte 
presiunea, deşi echilibrul de mai sus este insens’b’T la presiune. Pentru a 
nu se ridica temperatura peste 500°C (reacţie exotermă) se utilizează cata- 
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eizatori. Aceştia sînt : Fe 2 0 3 şi mai rar Fe 3 0 4 la care se adaugă promotori 
(Cr 2 0 3 , A1 2 0 3 , MgO, CaO). 

Oxidul de carbon reduce pentaoxidul de diiod şi diiodul : 
i 2 o 6 + 5GO = i 2 + 5C0 2 
I 2 + CO -f HjO = 21 - + 2H+ + C0 2 

în prezenţă sau absenţă de catalizatori, oxidul de carbon reduce sau reac¬ 
ţionează cu compuşii sulfului: 

2CO + S0 2 i=zî 2CO a + s 
CO + S iZZÎ cos 
CO + h 2 so 4 = co 2 + so 2 + h 2 o 

Trecînd vapori de apă şi oxid de carbon peste oxid de calciu la peste 
400°C are loc reacţia : 

CO + H t O + CaO = CaC0 3 + H 2 

Oxidul de carbon reacţionează la 250°C cu carbura de calciu, dînd carbon 
grafi tic : 

CaC 2 + 3CO = CaC0 3 + 4 C 

Oxidul de carbon reacţionează cu unii oxizi formînd carbonaţi : 

Na 2 0 2 + CO = Na 2 C0 3 
Mn0 2 + CO = MnCOj 
Alţi oxizi sînt reduşi la metal: 

Ag 2 0 + CO = C0 2 + Ag A H = - 61,2 kcal 

în unele cazuri, oxidul de carbon nu reduce oxizii metalici decît în prezenţa 
unui corp capabil să se combine cu metalul : 

3CO + AI 2 0 3 + 3CI 2 = 3C0 2 + A1 2 C1 6 

Oxidul de carbon reacţionează cu hidrurile de sodiu şi potasiu formînd 
formiatul respectiv şi carbon la 350°C şi cu hidrura de calciu formînd 
metan la 400°C : 

3CaH 2 + 3CO = CH 4 + 3CaO + 2C + H 2 

Oxidul de carbon poate să formeze o legătură coordinativă prin dubletul 
neparticipant al carbonului : 

B 5 H u + 2 CO = H 3 B :CO + H 8 B 4 :CO 

sau poate forma cu cei doi electroni, două legături covalente : 

ci 

ci 2 + co = c = o 
ci 
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Oxidul de carbon, datorită dubletului său neparticipant, poate funcţiona 
ca ligand în combinaţiile complexe şi poate da reacţii de substituţie : 

Na 3 (Fe(CN) 6 NH 3 l -f'CO = Na 3 [Fe(CN) 5 CO] + NH 3 
Diclorura de paladiu absoarbe oxidul de carbon : 

PdCl 2 + 2CO = PdCl 2 (CO) 2 

Compuşii analogi se cunosc pentru ruteniu : RuX 2 (CO) 2 (X = Cl,Br,I) 
sau pentru iridiu : IrCl 2 (CO) 2 . 

Oxidul de carbon reacţionează cu metalele alcaline în amoniac lichid 
pentru a forma „carbonili” care conţin ionul [OCCO] 2- solid (E. W e i s s 
şi W. Biicliner — 1963). 

Proprietăţi fiziologice. Oxidul de carbon este un compus 
asfixiant. El blochează hemoglobina cu care formează un compus asemănă¬ 
tor celui pe care aceasta îl formează cu oxigenul. Hemoglobina astfel 
blocată nu mai transportă oxigenul. O cantitate de 6,25 mg CO/1 provoacă 
moartea în mai puţin de o oră. Pentru a reţine oxidul de carbon în măştile 
de gaze se utilizează hopcalit (Mn0 2 50%, CuO30%, Co 2 Oa 15% şi Ag 2 05%) 
care îl oxidează la dioxid. Bolnavul trebuie scos imediat din atmosfera 
toxică. 

Recunoaştere şi determinare. Oxidul de carbon înne¬ 
greşte hîrtia îmbibată într-o soluţie de PdCl 2 , decolorează soluţia de per- 
macganat de potasiu, reduce oxidul roşu de mercur : 

3CO + 3HgO = 3Hg + 3C0 2 

Se poate determina pe baza reacţiei de reducere a anhidridei iodice şi de¬ 
terminarea ulterioară a iodului cu tiosulfat de sodiu. Se utilizează mai ales 
metoda cromatografică în fază gazoasă. Carboxihemoglobina poate fi 
determinată spectrofotometric. 

întrebuinţări. Oxidul de carbon este utilizat în primul rînd 
drept combustibil şi ca reducător în cuptoarele metalurgice. Gazul de apă, 
gazul de aer, gazul cuptoarelor cu cocs conţine oxid de carbon. 

Prin conversie cu vaporii de apă oxidul de carbon se transformă în 
hidrogen utilizat apoi în sinteze. Prin hidrogenare catalitică oxidul de 
carbon se transformă în metan, alcool metilic, izobutanol, aldehide, cetone, 
acizi carboxilici, esteri. Se utilizează la sinteza fosgenului, formiaţilor şi 
oxalaţilor. 

Carbonilii metalici. Deşi oxidul de carbon este o bază Lewis 
foarte slabă, poate acţiona ca ligand faţă de metalele de tranziţie. Această 
proprietate este atribuită mai puţin legăturii donoare slabe O = O -> M 
ci mai ales legăturii inverse prin care electronii orbitalilor d ai metalului 
sînt cedaţi orbitalilor iz de antilegătură ai oxidului de carbon. în consecinţă 
oxidul de carbon este un ligand tt — acceptor. 

Carbonilii sînt lichide hidrofobe, inflamabile sau solide inflamabile. 
Aproape toţi sînt solubili în dizolvanţi organici. Lichidele Fe(CO) 5 şiXi(CO) 4 
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sînt foarte toxice, formează amestecuri explozive cu aerul şi sînt distruse 
de brom în dizolvanţi* organici. 

L. Mond, C. Langer şi F. Quincke (1888) au preparat tetra- 
carbonilul de nichel. Acesta a fost utilizat pentru a purifica nichelul şi a-1 
separa de cobalt. Se cunosc următorii carbonili ai metalelor de tranziţie 
(W.Hieber - 1937-1961) (tabelul 122). 


Tabelul 122. Carbonilii metalelor de tranziţie 


V 

cr 

Mn 

Fe 

Co NI 

V (CO), 

Cr(CO) 6 

Mn s (CO) 10 

Fe(CO) 6 

Fe 2 (CO) 9 

Fe 3 (CO) 12 

Co.(CO), 

Co,(CO)„ 

| 

Ni(CO) 4 


Mo 

Tc 

Ru 

Rh 


Mo (CO) 6 

Tc 2 (CO) 10 

Ru(CO) 3 

Ru 2 (CO_) 9 

Ru 3 (CO) 12 

Rtijtco), 

Rhn (CO),„ 

RH.» (CO),.„ 

1 

1 w 

1 Rc 

Os 

Ir 

W(CO), 

RcjtCO),, 

! 

| Os(CO) 5 
i Os 2 (CO) 9 

Ir 2 (CO) 8 

Ir„ (CO) 3n 


Carbonilii se obţin prin acţiunea oxidului de carbon asupra metalului 
fin divizat : 

60'CI 

Ni + 4 CO- * Ni(CO) 4 

Se mai pot obţine prin reducerea şi carbonilarea unor compuşi (halogenuri, 
oxizi sau combinaţii complexe) : 

[Ni(NH 3 ) 6 ] 2+ +5 CO + 2H 2 0 = Ni(CO) 4 + (NH 4 ) 2 C0 3 + 2NH+ + 2N1I 3 

65* C 

CrCl 3 + 3 LiAlH 4 + CCO -> Cr(CO) 6 

aj, eter. 100 atm 

Prin descompunerea unor carbonili se obţin uneori alţii : 

2 Fc(CO) 5 = Fe 2 (CO) 9 + CO 

Carbonilii sînt substanţe solide, cu cîteva excepţii care sînt lichizi (Pe(CO) 5 
]sTi(CO) 4 , Ru(CO) 5 , Os(CO) 5 ). Se descompun termic. 

Legătura între metal şi grupa CO poate fi descrisă luînd în considerare 
un hibrid de rezonanţă între două foimule 

M — C = 0«-*M = C = :0 


G2 — Tratat de chimie anorganică 


voi. n 
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O descriere a orbitalilor moleculari se face luînd în considerare o legătură 
daţi vă al unui orbital a al carbonului ocupat cu doi electroni care se supra¬ 
pun peste un orbital a liber al metalului (fig. 251, a). în al doilea rînd, un or¬ 
bital plin dn sau unul liber dpn al metalului se suprapune cu un orbital 
liber de antilegătură pn al oxidului de carbon (fig. 251, b). 


£>m<0 + 


0>C = O: — 

a 

Legătură <j M-*~ 



G S 0 Q O 

_M + C = 0: —► > 

0 © 0 © ® 


-„O© 

■ © 


Legătură 51 M-*C 

Fig. 251 


v Acest mecanism este sinergie. Pînă la un punct, tendinţa de formare a 
legăturii a întăreşte pe cea de formare a legăturii n şi invers. 

Natura multiplă a legăturii M— CO rezultă din distanţele interatomice 
şi din spectrele de vibraţie (K. Nakamoto — 1961, F. A. C o 11 o n 
şi colab — 1964—1965). 

Distanţa carbon-oxigen în carbonil este 1,15—1,16 A faţă de 1,13 în 
oxidul de carbon liber. Hexacarbonilii Co(Co) 6 , j\Io(CO) 6 , W(CO) 0 , au o 
structură octaedrică care reflectă o hibridizare d 2 sp 3 , pentacarbonilii 
Fe(CO) 5 , Eu(CO) 5 , Os(CO) 5 au o structură bipiramidală triunghiulară, ceea 
ce reflectă o hibridizare dsp 3 şi tetracarbonilul (Ni(CO) 4 ) o structură 
tetraedrică, deci nichelul se află în stare de hibridizare sp 3 . 

Pentru a explica distanţa metal-carbon de 1,82 A experimentală faţă 
de cea calculată 2,16 A, creşterea uşoară a distanţei carbon-oxigen, depla¬ 
sarea frecvenţelor de vibraţie din infraroşu şi luînd în considerare principiul 
neutralităţii al lui L. Pauling, se admite o rezonanţă între patru structuri 
în tetracarbonilul de nichel : 
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: 0=C—Ni —C=0: 
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Există carbonili polinucleari în care se leagă atomii metalici între ei 
[Mn 2 (CO) 10 ], pe cînd în alţi carbonili polinucleari legătura între diferite 
grupe se face prin intermediul oxidului de carbon : 


o o 

li III 

coc 


0=C —Co' N 


l I 

COC 

i m 

o o 


o 

II 

c> 


c \ / c \ / 

O = C—Fe---Fe — C = O 

c / '^ % 
o' jl o ° 


Carbonilul Fe 3 (CO) 12 posedă structura următoare : 



Frecvenţa de vibraţie a grupelor CO din punte este circa 1850 cm -1 . 
Compuşii sînt diamagnetici deşi fiecare atom central posedă cîte un electron 
impar. O legătură între aceşti doi atomi, posibilă la distanţa experimentală 
de 2,46 Â, sau o stare de rezonanţă între mai multe structuri 
(K. A. J e n s e n şi B. W. A s m u s s e n — 1944) explică diamagnetis- 
mul. 

Prin acţiunea hidroxizilor, metalelor în amoniac lichid sau a acizilor 
asupra carbonililor, se obţin hidruri ale carbonililor : 

Fe(CO) s + 4 KOH = K, ]Fe(CO),[ + K,CO, + 2H,0 
Fc(CO) 5 + 2 Na = Na, [Fe(CO) 4 ] + CO 
Na, [Fc(CO),l + 2HC1 = H, [Fe(CO) 4 l + 2NaCl J 

Ionii [Co(0O) 4 ] _ , [Fe(CO) 4 ] 2- sîntizoelectronici şi au structură tetraedrieă, 
ionii [Mn(CO) 5 ]“, [Co(CO) 5 ] 2- şi [Ee(CO) s ] - sînt izoeleetronici cu Fe(CO) 5 
şi au structură de bipiramidă triunghiulară. în aceste hidruri, hidrogenul 
nu poate fi localizat precis. Se admite că ocupă orbitali policentrici, se 
leagă de metal sau ocupă locuri bine definite in poliedrul de coordinatie 
ea şi grupele CO (1. L. L o li r şi W. FT. Lipscomb — 1964). 
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Oxidul de carbon reacţionează cu halogenurile spre a se obţine halogenuri 
ale earbonililor (J. W. C a b 1 e şi E. K. S h e 1 i n e — 1956) : 

200°C 

n RuI 3 -f 2nCO = [Ru(CO) 2 I 2 ] n -f JL j 
2 2 

Halogenurilile earbonililor se mai obţin prin acţiunea halogenurilor asupra 
earbonililor : 

40° C Petrol 

Mn 2 (CO) 10 -f Br 2 -> 2Mn(CO) s Br-> [Mn(CO).Br] 2 + 2CO 

120°C 

Compuşii Pt(CO) 2 X 2 au o structură plan pătrată, complecşii Fe(CO) 2 X 2 , 
Ku(CO) 2 X 2 şi Os(CO) 2 X 2 au o structură tetraedrică, complecşii Mn (CO) 5 X, 
Re(CO) 5 X şi Fe(CO) 4 X 2 au structuri octaedrice, ultimul prezentînd izo- 
merie cis-trans. 

Ionul CN“ izoelectronic cu CO poate înlocui parţial grupele CO din 
carbonilii [Fe(CN) 5 CO] 3_ , [Ni(CN) 2 (CO) 2 ] 2- etc. Oxidul de azot poate 
înlocui grupa CO din carbonili. Se admite că oxidul de azot pierde un elec¬ 
tron transformîndu-se în ionul NO care este izoelectronic cu oxidul de carbon 
şi se leagă prin dubletul azotului de metal : Co(CO) 3 (NO), Fe(CO) 2 (NO) 2 , 
MnCO(NO) 3 etc. Se cunoaşte un număr mare de carbonili în care intră 
molecule de halogenuri de fosfor, fosfine, baze organice cu azot, arsine, 
stibine, compuşi organici care se leagă prin legături ti etc. 

Dioxidul de carbon. Dioxidul de carbon a fost descoperit de V a n 
II el mont (1630) în aer. H. Cavendish (1874) l-a studiat, A. L. 
Lavoisier (1781) l-a preparat din carbon şi oxid de mercur. 

Stare naturală. Se găseşte în aerul atmosferic în proporţie de 0,03% voi., 
adică circa 6-10 11 t. Această cantitate se menţine constantă prin di¬ 
zolvarea carbonatului acid de calciu. 

CaH 2 (C0 3 ) 2 ^ZZÎ CaC0 3 + C0 2 + H 2 0 

Apa de ploaie conţine 0,0013% 0O 2 . Apele minerale conţin cantităţi 
însemnate de dioxid de carbon. Ape care conţin dioxid de carbon se găsesc 
la Vichy, Sclter, la Geiser Spring din Saratoga. Se găsesc în gazele vulca¬ 
nice. Apare în procesele de combustie şi în fermentaţii (fermentaţia alcoolică, 
fabricarea berei, fermentaţia celulozei, fermentaţia butirică). 

Prin fermentaţia alcoolică a zahărului se obţine dioxid de carbon : 

c 6 h, 2 o 6 = 2 c 2 h 5 oh + 2 co a 

Preparare . Dioxidul de carbon se obţine în industrie prin arderea 
cocsului în aer la temperatura de 1000°C : 

c + 0 2 = C0 2 A H = - 94,05 kcal/mol 

Rezultă ca produs secundar la fabricarea varului prin calcinarea carbo- 
nafcului de calciu la 900—1000°C : 


CaCO s C0 2 + CaO A H = 42,7 kcal 
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Pentru purificare se trece amestecul gazos prin turnuri umplute cu cocs 
sau cu inele F. Raschig prin care curge în contracurent o soluţie de carbo¬ 
nat de potasiu. Acesta absoarbe dioxidul de carbon. Se formează carbonat 
acid de potasiu : 

k 2 co 3 + co 2 + h 2 o khco 3 

care cedează dioxidul de carbon la încălzire. Monoetanolamina absoarbe 
mai bine dioxidul de carbon. O separare de alte gaze se poate face prin 
lichefiere sub presiune. 

Dioxidul de carbon care rezultă în industria fermentativă, în special 
a celei alcoolice, se poate capta. în laborator dioxidul de carbon se 
obţine prin acţiunea acidului clorhidric sau sulfuric diluat asupra marmorei 
în aparate Kipp : 

CaC0 3 + 2HC1 = CaCl 2 + H 2 0 + C0 2 

Gazul trebuie spălat pentru a elimina acidul clorhidric antrenat, apoi 
trebuie uscat pe CaCl 2 , H 2 S0 4 sau P 2 0 5 . 

Proprietăţi fizice. Dioxidul de carbon este un gaz incolor la temperatura 
şi presiunea normală. Are un miros înţepător şi gust slab acid. Densitatea 
sa în raport cu aerul este 1,529. Un litru de dioxid de carbon cîntăreşte 
la 0°C şi 760 mm Hg, 1,97665 g. 

Diametrul moleculei este 4,26 • IO -8 cm. 

Dioxidul de carbon se dizolvă uşor în apă (1,711 la 0°C şi 760 mm Hg 
într-un litru de apă). Este mult mai solubil în alcool şi eter. Apa lui Seltz 
constă dintr-o soluţie de dioxid de carbon în apă conservată în sticle 
(sifoane) la 3—6 atm. 

în soluţie este un echilibru între dioxidul de carbon dizolvat şi cel 
combinat sub formă de acid carbonic : 

co 2 + h 2 o ţzl h 2 co 3 ;=? hcc? + H+ 

Şe cunoaşte un hidrat de formulă aproximativă C0 2 -6H 2 0. Pină la circa 
4 atmosfere solubilitatea gazului în apă este în acord cu legea lui W. Henry. 
Se poate lichefia uşor la 0°C sub o presiune de 34,3 atm, la 20°C sub o 
presiune de 36,5 atm. Presiunea de vapori a dioxidului de carbon solid 
este de o atmosferă la —78,49°C. în consecinţă solidul expus la aer se va- 
porizează fără topire. Punctul triplu fiind egal cu 5,11 atm, dioxidul de 
carbon lichid nu poate fi conservat la presiunea atmosferică oricare ar fi 
temperatura. Punctul critic al dioxidului de carbon este 31,01°C şi 72,9 atm. 
Dioxidul de carbon lichid nu conduce curentul electric. 

Turnînd dioxid de carbon lichid, dintr-un tub de oţel în aer, la 
presiunea atmosferică, datorită scăderii temperaturii produse de detentă 
şi vaporizare, o parte mică se solidifică sub forma de zăpadă carbonică. 
Curbele de sublimare, topire şi vaporizare rezultă din fig. 252. Datorită 
căldurii mari de sublimare a dioxidului de carbon, 6030 cal/mol la—78,49°C, 
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aceasta poate fi întrebuinţată împreună cu lichide ca eter, acetonă, alcool, 
ca amestec răcit or pînă la—110°C. Lichidele respective facilitează schimbul 
de căldură între zăpadă şi corpul de răcit. Anhidrida carbonică poate fi 
adsorbită fizic sau chimic de o serie de substanţe. 

Dioxidul de carbon cristalizează 
într-o reţea moleculară. Atomii de 
carbon formează o reţea cubică cu 
feţe centrate. Latura cubului este 
de 5,63 A. 

Molecula de dioxid de carbon, 
izosteră cu X 2 0, are o structură 
liniară: 

:0: :C: :0: 


aşa cum rezultă din determinări de 
raze X şi difracţie de electroni (J. L. 
K a r 1 e , J. K a r 1 e — 1049) şi din 
faptul că molecula nu are un moment 
de dipol electric permanent. Distan¬ 
ţa C—O determinată 1,16 A este 

intermediară intre cea care corespunde la o dublă legătură (C = 0,1,24 A) şi 

cea care corespunde la o triplă legătură (O = O, 1,10 A). Pentru aceste 
motive s-a propus o rezonanţă între structura eovalentă şi patra structuri 
ionice : 

6 =C—O:- ; :0=C— 6 : “ , :0~-C=0 şi :'6~-C=0 : 

Proprietăţi chimice. Anhidrida carbonică se disociază numai la tem¬ 
peratură înaltă: 

C0 2 £Z+ CO + H 2 0 AH = 68 kcal 

Variaţia gradului de disociere cu temperatura se observă din fig. 253. 
Dioxidul de carbon nu arde şi nu poate să întreţină arderea şi respiraţia. 
Este redus la temperatură înaltă de reducătorii puternici : 

C0 2 + H 2 CO -f HoO AH = 9.25 kcal 

în prezenţa catalizatorilor reducerea are loc practic, cantitativ la metan : 

C0 2 + 4H 2 = CH 4 + 2H 2 0 AH = - 41,76 kcal (22G°C) 
în prezenţa catalizatorilor Zn—Cu etc. şi la 450 — 750 atm şi 240 —400°C 
se obţine alcool metilic, sau în alte condiţii, alţi alcooli : 

C0 2 + 3H 2 CH 3 OHJ+ HjO AII]= - 15,33 kcal/mol 
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Metalele reducătoare (K, Na, Mg) aprinse, continuă să ardă în atmosferă 
de dioxid de carbon reducîndu-1 total : 


co 2 + 2Mg = 2 MgO + c 


3C0 2 + 4K = 2K 2 C0 3 + C 


Unele metale îl reduc la diferite 
temperaturi cu formarea unui 
oxid MO şi oxid de carbon : 

co 2 + M = mo + co 
(M = Zn, Fe, Ni, Co, Cu) 


altele (Be, Ca, Zn) formează cu 
dioxidul de carbon oxizi şi 
carburi : 

2C0 2 + 5Ca = CaC 2 + 4 CaO 

Anhidrida carbonică reacţio¬ 
nează cu hidrogenul sulfurat la 
roşu : 

co 2 + h 2 s ;=? co + h 2 o + s 
co + h 2 o co 2 + h 2 



Cu amoniacul se formează la temperatura obişnuită carbamat de amoniu, 
sau la roşu uree : 


/NH 2 

co 2 + 2 nh 8 = o = c( 

x onh 4 

Carbamatul de amoniu reacţionează, în amoniac lichid, cu săruri ale me¬ 
talelor alcaline, transformîndu-se în carbamaţii alcalini : 

/NH, NH, 

° = c \ + MX = O = C( + NH.X 
x ONH 4 'OM 

Dioxidul de carbon reacţionează, la diferite temperaturi, cu sulfurile 
formînd un amestec de oxizi, oxid de carbon şi dioxid de sulf : 

3C0 2 + MS = MO (M = Mn, Zn) + S0 2 + 3CO 

Cu sulfocianura de potasiu la roşu are loc reacţia : 


CO, + KSCN = KNCO + COS 
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Bioxidul de carbon este anhidrida acidului carbonic. în consecinţă 
reacţionează cu bazele formînd carbonaţi. Astfel cu hidroxidul de sodiu 
formează carbonat acid şi carbonat neutru : 

C0 2 + NaOH = NaHC0 3 
CO s + 2 NaOH = Na 2 C0 3 + H 2 0 

Cu hidroxidul de calciu (II) se obţine carbonatul de calciu insolubil : 

C0 2 + Ca(OH) 2 = CaC0 3 + H 2 0 

Proprietăţi fiziologice. în concentraţie mică (1 la ICO) 
nu este periculos. Inspirat în cantitate mare provoacă moartea prin asfixie. 

Bioxidul de carbon din sînge, rezultat din procesele de ardere, acţio¬ 
nează asupra centrului respirator, astfel încît o concentraţie de 3—4 0/ CO^ 
în aerul inspirat provoacă ameţeală, leşin, asfixie. în cantitate mai mare 2 
decît procentul ir'icat, în aerul inspirat, împiedică degajarea lui din 
smgele venos in plămîni, unde nu se mai poate fixa oxigenul şi urmează 
moartea prin asfixie. Intoxicaţia cu dioxid de carbon se combate prin 
respiraţie artificială în atmosferă curată şi prin inhalaţii cu oxigen. 

Bioxidul de carbon este consumat de plante pentru formarea lor. 
Ca hrană vegetală trece în corpul animalelor. Prin degradarea oxidativă a 
materiei din plante şi animale se formează dioxid de carbon. Carbonul 
prezintă deci un ciclu în natură. Arderea cărbunilor şi petrolului compen¬ 
sează parţial scăderea concentraţiei de dioxid de carbon din natură. 

Re cunoaştere şi determinare. Bioxidul de carbon 
tulbură apa de barită. El poate fi dozat măsurînd volumul de gaz absorbit 
într-o soluţie de hidroxid de potasiu, sau cîntărind carbonatul de bariu 
format cu apa de barită. Se poate măsura conduetibrlitatea electrică a 
soluţiei de apă de barită sau se poate doza cromatografic în fază gazoasă 
cu coloane ce conţin de exemplu cărbune activ. 

întrebuinţări. Se utilizează pentru prepararea carbonatului 
de sodiu, carbonaţilor acizi, carbonatului de plumb. Este utilizat ca forţă 
motoare în torpile, pompe de incendiu, extinctoare de avion. 

Cea mai mare parte din dioxidul de carbon se utilizează în industria 
alimentară, la transvazarea berei, la fabricarea băuturilor gazoase (limo- 
nadă, sucuri de fructe etc.), la conservarea sucurilor nefermentate de 
fructe etc. 

Bioxidul de carbon solid se utilizează în industria îngheţatelor, pentru 
conservarea cărnii, peştelui, legumelor, florilor în timpul transportului. 
Serveşte la deparafinarea uleiurilor, la concentrarea vinurilor şi a sucurilor 
de fructe. 

Anhidrida carbonică se utilizează în laborator pentru a efectua reacţii 
în absenţa oxigenului din aer. 

Acidul carbonic. Soluţiile apoase ale dioxidului de carbon au caracter slab 
acid. Ele înroşesc hîrtia de turnesol. Atacă metalele (Mg, Pb, Sn) cu degajare 
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de hidrogen şi formează săruri cu bazele. Constanta adevărată de ionizarc 
a acidului : 


K.= 


[H+] [nc.o.rl 


(HjCOgl 

este mai mare decît constanta de ionizare aparentă : 

[H+] [hco 3 -i 

iL i — Trr-= 4,45.10-’, 

[C0 3 + h,co 3 ] 

•şi este dată de relaţia : 

A’o = Ki (1 + K) = 2,5.1 0 -4 unde 


7' [CO,1 

A =- - (M. II. Kern - 1960) 

[HXO3I 

Cea mai mare parte de dioxid de carbon dizolvat, este slab hidratat, 
astfel îneît este necesar să se utilizeze adevărata concentraţie de acid 
carbonic nedisociat. 

Viteza cu care C0 2 intră în echilibru cu H 2 C0 3 este mică, ceea ce per¬ 
mite să se facă o distincţie între H 2 C0 3 şi C0 2 slab hidratat. De exemplu 
o soluţie saturată de C0 2 decolorează lent o soluţie alcalină ce conţine 
fenolftaleină pe cînd un acid slab ca acidul acetic decolorează soluţia 
alcalină cu fenolftaleină brusc (P. J o n e s, M. L. H a g g e 11 si 
J. L. Longridge—1964). 

Aceste concluzii s-au obţinut prin măsurători colorimetrice (A. 
T h i e 1—1913—1922), conductometrice şi polarografice (A. Eucken 
şi H. G. G r ii t z n e r—1927 şi K. F. Wissbrun, D. M. Frcnch 
şi A. J r. Patterso n—1959) prin reacţii chimice (C. Faurholt—1925) 
prin măsurători termometrice (F. J. Eoughto n—1941) prin folosirea 
izotopilor (G. A. Mills şi H. C. U r e y—1940) etc. 

Constanta de aciditate pentru cea de-a doua treaptă de disociere : 

HCOg CO 5 - + H+ 


este K 2 = 6,03*10 11 la 38°C. Acidul metacarbonic se formează la un pil 
mai mic decît 8 şi se transformă instantaneu în ionul HCO a : 


co 2 + h 2 o h 2 co 3 


h 2 co 3 + ho- = hco^- + h 2 o 


Cînd ^H-ul este mai mare decît 10 au loc reacţiile (M. H. K ern— 1960) : 


co 2 + ho- = hco 3 - 


HCO 3 + ho- = co§- + h 2 o 
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Bioxidul de carbon ar trebui să formeze doi acizi : acidul orţocar- 


bonic C(OH) 4 şi metacarbonic 


O = 


OH 

OH 


. Ultimul este numit de obicei 


acid carbonic sau acid trioxicarbonic. Aceşti acizi sînt instabili. Se cunosc 
derivaţi ai lor. 

Tetraclorura de carbon este clorura acidului ortocarbonic. Se cunosc 
esteri ai acidului ortocarbonic (tetraoxicarbonic) : 


0Cl 3 NO 2 + 4C 2 II 6 ONa = C(OC 2 H 5 ) 4 + 3 XaCl + X0 2 Na 

care hidrolizează la fierbere în prezenţa acizilor diluaţi. Fosgenul şi csterii 
sînt derivaţi ai acidului metacarbonic: 


C 2 H 6 ONa + C0 2 = O = 


/° 

c \ 


COCI, + 2ROH = 


. o = c/ 

X)R 

înlocuind grupa 011 prin NH 2 se obţine acidul amidocarbonic : 

/NH„ 

N NH a 


+ 2 HCI 


/ NH * 

O = C/ şi ureea O = C< 


Prin acţiunea dioxidului de carbon asupra unei soluţii de amoniac se 
obţine carbonat sau liidrogenocarbonat de amoniu. Prin acţiunea gazelor 
uscate între ele, se formează amidocarbonat de amoniu : 


/NH, 

C0 2 + 2NH S = o = c/ 

x o - nii 4 

în prezenţa unui catalizator de deshidratare (ThO.,) la 450°C se formează 
ureea : 


C0 2 + 2 NH 3 = CO(NH 2 ) 2 + 11,0 

Diamida carbonică Nil = C = XH şi acidul izocianic O = C = NH pot 
fi consideraţi ca derivaţi ai acizilor carbonului. 

La roşu silicea descompune carbonaţii, pe eind la rece acidul car¬ 
bonic precipită silicea din soluţii de silicaţi alcalini : 

Si0 2 + Na 2 C0 3 ~ x * C0 3 + Xa 2 Si0 3 

Acidul carbonic descompune cianurile şi sulfurile alcaline şi alcalino- 
pămîntoase : 

2KCN + H 2 0 + C0 2 = K 2 C0 3 -f 2HCN 
Xa 2 S + C0 2 + H 2 0 = NaHCO s + XalIS 
XaHS + C0 2 + H 2 0 NaHC0 3 -f H,S 
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Acidul boric este pus în libertate din sărurile sale, cromaţii sînt transformaţi 
în dicromaţi : 


2Na 2 Cr0 4 + 2C0 2 + H 2 0 ZZ? Ni^Cr.,0, + 2NaHC0 3 

Carbonaţii. Acidul metaearbonic este diprotic. Se cunosc metacarbonaţi 
neutrii M 2 C0 3 şi acizi sau hidrogeno-carbonaţi MHC0 3 . 

Carbonaţii neutrii conţin ionul COI". Prin raze X s-a arătat că ionul 
acesta are o structură plană simetrică, analogă cu a ionului NO,/ cu care 
este izoelectronic. Cele trei legături C—O din ionul carbonat sînt egale 
între ele datorită unei rezonanţe (d = 1,31 Â în calcită) şi unghiurile dintre 
legături sînt de 120° (E. L. I a r s, B V i d a ch e, X. Donohue- 
1957) : 

/O- *0 /O- 

o = c<" ~-o-c^ ~-o-c/ 

'O- N}- >0 

Anhidrida carbonică, in soluţie apoasă, se combină cu hidroxizii 
alcalino-pămîntoşi şi cu alţi liidroxizi metalici pentru a forma carbonaţi 
neutri, acizi sau bazici. Oxizii hidrataţi de aluminiu, fier (III) şi cupru (I) 
nu reacţionează. Carbonaţii insolubili se obţin prin dublu schimb. 

Carbonaţii sînt substanţe solide, albe sau colorate. Cei alcalini, cu excep¬ 
ţia celui de litiu şi cel de taliu (I) sînt foarte solubili în apă. Carbonaţii 
acizi ai metalelor alcaline sint puţin solubili. în cazul metalelor alcalino-pă- 
mîntoase sînt insolubili carbo¬ 
naţii neutrii şi sînt solubili cei 
acizi. Carbonaţii metalelor al- 
ealino-pămîntoase se disociază 
termic, conform echilibrului 
(fig.254) : 

mco 3 ^?co 2 +om 

pe cînd cei de sodiu şi potasiu 
se topesc fără descompunere 
(Na 2 C0 3 — are punctul de to¬ 
pire 853°C şi K 2 C0 3 are punctul 
de topire 894°C), disociindu-se 
la o temperatură mult mai 
înaltă. Carbonaţii de Cd, Mg, 

Mn, Pb, Ag se disociază sub 
400°C. Un adaos de cărbune 
sau silice scade temperatura de disociere. Se formează oxid de carbon 
sau un silicat : 

c + co, zz? 2 co 
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Carbonaţii liidrolizează uşor. Aerul, sticla, indicatorii perturbă procesul 
(H. Guiter 1948-1961) : 

COs“ + H 2 0 ZZ* IICO 3 + oh- 
Carbonaţii acizi suferă şi ei un proces de liidroliză : 

HCO 3 + HoO h 2 co 3 + ho- 

La adaosul unui acid tare la soluţia unui carbonat dispar ionii HO", 
care cu ionii de hidrogen ai acidului formează apă. Echilibrele de mai sus 
se deplasează spre dreapta. Acidul carbonic neionizat la o anumită concen¬ 
traţie se descompune în dioxid de carbon şi apă. Pentru aceste motive 
acizii descompun carbonaţii. 

Carbonatul de sodiu, soda Xa 2 C0 3 , este cel mai important carbonat. A 
fost extras de egipteni prin evaporarea apei unor lacuri şi a fost folosit 
la fabricarea sticlei. Din secolul al XV-lea pînă în secolul al XlX-lea s-a 
extras şi din cenuşa unor plante marine şi a fost folosit la fabricarea săpu¬ 
nului şi a sticlei. 

în anul 1789,X. Leblanc a fabricat sodă pe baza reacţiilor : 

2NaCl + H 2 S0 4 = Na 2 S0 4 + 2HC1 

Xa 2 S0 4 + 2C = Na 2 S + 2 C0 2 

Na 2 S + CaC0 3 = Na 2 C0 3 + CaS 

După 1900, procedeul X. Leblanc a fost înlocuit cu procedeul E. S o 1- 
v a y (1800) care se bazează pe reacţiile : 

NH S + CO. + H,0 = (NH), lICOj 
NII.HCOj + NaCl ;=? NaHCOj + NII.Cl 

După filtrare, carbonatul acid de sodiu se transformă prin încălzire în 
carbonat neutru. Carbonatul neutru de sodiu cristalizează cu zece molecule 
de apă, in sistemul monoclinic. Este solubil în apă şi efluorescent. Carbo¬ 
natul acid de sodiu formează un lanţ infinit de ioni COI - legaţi prin 
legături de hidrogen. Lanţurile paralele sint unite între ele prin atracţie cu 
ionii dintre ele. 

Din reacţii de schimb cu oxigenul al unor carbonaţi marcaţi cu 18 0, 
rezultă că stabilitatea legăturii C —O scade în seria BaC0 3 , Xa 2 C0 3 , CaC0 3 
şi MgC0 3 . 

Carbonaţii metalelor grele hidrolizează parţial formînd carbonaţi 
acizi şi carbonaţi bazici de aceea la prepararea lor prin dublu schimb se 
obţine un compus neomogen (Mg, Zn, Ni, Co, Fe, Cu, Ag). Hidroliza este 
totală în cazul carbonaţilor de aluminiu, crom, fier (III), toriu, zirconiu 
şi titan. 

Sărurile de cupru (II) precipită cu carbonaţii alcalini compusul 
2 CuC0 3 -Cu( 0H) 2 de culoare verde, numit malacliit. Aeetatul de plumb 
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în contact cu dioxidul de carbon fonnează eeruza 2PbC0 3 -Pb(0H) 2 folosit 
ca pigment alb. 

Se cunoaşte un mare număr de carbonaţi dubli obţinuţi prin topire sau 
cristalizare. Cei mai cunoscuţi se încadrează în formula M n C0 3 . M 2 C0 3 • « 11 2 0 
(n — 4 sau 5 ; M n = Cu, Mg, Ca, Co, Ni...) şi M 1 un metal alcalin. 

Unii carbonaţi se disociază intr-un exces de carbonat alcalin formînd 
ioni complecşi în care anionul COI - funcţionează ca ligand : M 1 [AgC0 3 ], 
M' 6 [Th(C0 3 ) 5 ], MJ[U0 2 (C0 3 ) 3 ], Ml[Cr(C0 3 ) 2 ].»H 2 0. 

Determinare. Carbonaţii se determină prin calcinarea şi cîn- 
tărirea oxidului metalic obţinut. Carbonaţii alcalini şi cel de bariu nu 
pierd dioxidul de carbon decît prin calcinare cu de cinci ori greutatea 
lor de dicromat de potasiu topit : 

Na s COj + K 2 Cr 2 0 7 = K.CrO, -f Na 2 Cr0 4 + CO. 


OH 

Peroxocarbonaţii. Acidul peroxocarbonic O = C\ nu se cu- 

MI-O-H 

noaşte. Se cunosc sărurile sale. E. Wolffenstein şiJ. Zeltner 
(1908) au obţinut la 0°C sarea de sodiu prin reacţia : 

C0 2 + Xa„0 2 + 1,5 H.O = Na 2 C0 4 .l,5 11,0 


sau 


Na 2 0 2 + C 2 H 5 OH = XaOOIl - r C,H 5 OXa 
C0 2 + 2NaOOII = Na 2 C0 4 .H 2 0 2 

Aceeaşi sare se formează prin acţiunea peroxidului de sodiu asupra fos- 
genului : 


COClj + 2Na 2 0 2 = 2NaC! + 1/2 0 2 + Na. CO, 


Peroxocarbonatul de bariu, un compus galben şi insolubil, se obţine 
prin acţiunea dioxidului de carbon asupra unei suspensii de peroxid de 
bariu în apă. II. von Keler (1915) a semnalat reacţia : 

Ba(OH), + 2NaHC0 2 ^ BaC0 3 + Na 2 C0 4 + 3H s O 

Se cunosc cristalohidraţi ai sărurilor de potasiu, rubidiu şi cesiu. Se cunosc 
sărurile acide NaHC0 4 , EbHC0 4 . Se cunosc produşi de adiţie ai peroxo- 
earbonaţilor cu apa oxigenată: Eb 2 C0 4 H 2 0 2 -2H 2 0 etc. 

Acidul peroxodicarbonicHO—C—O—O—C—OH nu se cunoaşte. Să¬ 
rurile sale se obţin prin || || 

O O 

oxidarea anodică între —10 şi —15°C a unei soluţii de carbonat (E. H. 
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Riesenfeld şi O. Reinhol d—1910). Reacţia esenţială este urmă¬ 
toarea : 


2 co d ->c 2 o?- + 2 e 

Se obţine de fapt sarea de potasiu K 2 C 2 0 6 (E. J. C o n s t a m şi 
A. von Hanse n—1896) ca un precipitat alb-albăstrui amorf. Aceasta 
se spală cu apă rece, cu alcool şi eter şi apoi se usucă pe P 2 O s . 

Sărurile de potasiu, rubidiu şi sodiu s-au mai obţinut prin acţiunea 
fluorului asupra unor soluţii apoase de carbonaţi alcalini neutrii sau acizi 
la temperatura de — 13°C pînă la — 16°C : 

2Na 2 C0 3 + F 2 = Na 2 C 2 0, + 2 NaF 

Prin acţiunea dioxidului de carbon şi a vaporilor de apă asupra peroxi- 
zilor sau hidraţilor lor, A. Kh. M e 1 n i k o v, T. P. E i r s o v a şi 
A. N. M o 1 o d k i n a (1961—1963) au obţinut peroxodicarbonaţi. Deşi 
mai stabili declt peroxocarbonaţii, peroxodicarbonaţii se descompun termic 
uşor : 

200“C 

2K 2 C 2 0 6 = 2K a CO a + 2CO, + 0 2 

Apa şi acizii îi descompun punînd în libertate apa oxigenată : 


2H a O +jK a C a O # = 2 KHCOj + H a O a 

2II 3 S0 4 +[K 2 C a O # = 2 KHS0 4 + H a O a + 2 C0 2 ] 

Peroxodicarbonaţii sînt oxidanţi. Pun iodul în libertate din iodura de 
potasiu, decolorează sărurile brune de nichel (III) şi oxidează triclorura 
de titan la tetraclorură de titan : 

C a OÎ" -f- 2 i — = 2 co d - -j-1 2 
C 2°S“î+2Ti8+4-4H+ = 2 Ti 4 + +2 C0 2 + 2 H 2 0 

Peroxocarbonaţii şi esterii lor, se folosesc la albire, la sterilizarea apeloi 
şi drept catalizatori de polimerizare. Esterii se prepară prin acţiunea 
unui halogenoformiat asupra peroxizilor de Li, Na, K, Ba sau Pb în pre¬ 
zenţa unui agent alcalin (Pittsburgh Plate Glass Co—1948) : 

2 Cl-COOC 3 H 7 + N'a a O a = C 3 H 7 -0-C-0-0-C-0C 3 H 7 + 2 NaCl 
II II 

O o 

Prin acţiunea dioxidului de carbon asupra hidrogenoperoxidului de 
potasiu se obţin peroxocarbonaţi care conţin apă oxigenată de cristalizare : 

2NaHO a + C0 2 = N T a 2 C0 4 .H a 0 2 


2NaH0 2 + 2C0 2 = Na 2 C 2 0 6 .H 2 0 2 
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COMBINAŢIILE CARBONULUI CU SULFUL 

Se cunosc următoarele sulfuri ale carbonului: C 4 S, C 6 S 2 , C 3 S 2 , C 2 S 3 , CS 2 
şi OS. 

Disulfura de tricarbon. A fost descoperită deB. von Lengyeld 
în anul 1893. Se obţine prin reacţia carbonului cu disulfura de carbon in 
tub de cuarţ la 1000—1100°C în prezenţa unor metale. Se mai formează 
intr-un arc electric cu electrod de zinc în disulfura de carbon. 

3 CS 2 + 4 Zn = C 3 S 2 + 4 ZnS 

Este o substanţă solidă, oranj, care se topeşte la — 0,5°0, dînd un lichid 
roşu lacrimogen. Pe cale ebulioscopică rezultă masa moleculară corespun¬ 
zătoare formulei simple. Prin analogie cu oxidul respectiv, i se atribuie 
formula S = C = C = C = S. 

Monosulfura de carbon CS. II. Weidemeier şi H. S c h a e- 
f e r (1964) au pus-o în evidenţă în reacţia : 

1400'C 

MnS + Curant = Mn -f CS 

Se prepară prin descompunerea vaporilor de di sulfura de carbon fie prin 
descărcări electrice fie prin metoda „flash” (fulgere luminoase intense) 
(J. A. K r i c h e 1963). Sulfura de carbon se polimerizează rapid. 

Polimerul sulfurii de carbon (CS)* a fost preparat de J. Dew a r 
şi H. O. Jones (1910—1911) prin reacţia : 

aNi(CO) 4 + x CSCI 2 = x NiCl, + 4 x CO - (CS)* 

M. A. P. Hogg şi J. E. Spice (1958) au obţinut-o prin descăr¬ 
cări electrice în disulfură de carbon şi răcind cu azot lichid. 

Este o pulbere cu culoare variabilă de la roşu-maro la negru. Este 
insolubilă în apă, alcool, benzen. Se dizolvă în acid sulfuric şi în hidroxizi 
alcalini din care se poate precipita. Se descompune peste 360°C în carbon 
şi disulfură de carbon. 

Disulfura de carbon CS 2 . Disulfura de carbon se găseşte în gazul 
de iluminat, în produsele gazoase care rezultă de la calcinarea huilei, 
în petrol, în benzenul comercial etc. 

Disulfura de carbon a fost obţinută de W. A. Lampadius în 
anul 1796, prin distilarea unei huile piritoase. 

Disulfura de carbon se obţine pe cale industrială prin acţiunea vaporilor 
de sulf asupra carbonului la roşu (900—1000°C). 

C + 2S zz? cs 2 

Reacţia se realizează industrial introducînd sulf pe la partea inferioară 
a unor retorte verticale de fontă, alimentate pe la partea superioară cu 
cărbune de lemn şi încălzite cu gaz. 

Disulfura de carbon distilă şi hidrogenul sulfurat se reţine pe val¬ 
sau hidroxid de fier (III). 
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In industrie s-a încercat înlocuirea cocsului cu metan sau alte hidruri 
de carbon, în prezenţa catalizatorilor (U. Sborgi şi E. Giovanni- 
n i—1949). S-au realizat reacţii (M. Buccaredda, G. Nencetti 
şi G. G i g 1 i o u i—1963) ea : 

C.K, + 4FcS, = CSj + 2H.S + 4 l-'eS 

şi (Y a. P. Berkman şi S. V. K u s h n i r—1950) : 

G CH, + 8 SO. = 3 CS 2 + 2S +12 H z O + 2CO + CO„ 

Proprietăţi fizice. Disulfura de carbon este un lichid incolor, mobil 
Şi refringent la temperatura obişnuită. în stare solidă este incoloră şi 
cristalizează in sistemul pătratic. Se topeşte la — 116°C. 

Disulfura de carbon are un indice de refracţie foarte mare (1,628 pentru 
linia D a sodiului, la 20°C). 

Are un'miros aromatic iu stare pură. în stare brută are un miros 
respingător, de varză, datorită impurităţilor. Densitatea sa la 20°C este 
1,2634. Disulfura de carbon fierbe la 46,25°C la 760 mmHg. Prezintă un 
spectru în infraroşu foarte bogat în benzi de absorbţie. Conduce slab curen¬ 
tul electric. Este diamagnetieă. Prezintă o puternică polarizaţie rotatorie 
magnetică. Molecula de disulfura de carbon este liniară S = C = S 
cu distanţa C = S de 1,558 A, care rezultă prin determinări de difracţie 
de electroni şi spectroscopice. 

Calcule L.C.A.O. prevăd o structură liniară (A. P o i t i e r—1951). 

Molecula este stabilizată prin rezonanţă ca şi dioxidul de carbon. 
Lumina o descompune lent şi se colorează în galben. 

Disulfura de carbon este foarte puţin solubilă în apă, dar se dizolvă în alcool 
eter, acetonă şi uleiuri. Disulfura de carbon dizolvă iodul, sulful, fosforul 
alb, camforul, cauciucul, kalogenurile de mercur (II) etc. Este adsor- 
bită de cărbunele activ şi desorbită prin acţiunea vaporilor de apă, feno¬ 
men utilizat la reţinerea disulfurii din amestecuri gazoase. Prin comprimare 
între 5000 şi 20 000 atm şi între 20 şi 275°C se obţine un polimer solid. 
Valoarea entalpiei de formare standard Afl° 298 . 15 = 27,98 kcal/mol 
pornind de la grafit şi sulf rombic pentru disulfura de carbon gazoasă 
arată că este un compus endoterm. Viteza de formare variază cu tempera¬ 
tura (H. G u e r i n şi J. A d a m — G i r o n n e (1953) conform fig. 255. 

Proprietăţi chimice. Disulfura de carbon este redusă la cald de hidrogen : 

CS 2 + 4 Hj jn? CH t + 2 H s S 

Reacţia se utilizează pentru a elimina disulfura de carbon din gazul de 
iluminat (T e r r e s—1934) şi pentru fabricarea disulfurii de carbon. 
Reacţia este catalizată de o serie de catalizatori. 

Disulfura de carbon reacţionează cu fluorul la rece cu formare de 
SP 4 , SF 6 , CF 4 , C 6 F c etc. şi cu clorul cu formare de CC1 4 , S 2 C1 2 , CSC1 2 , CSC1 4 : 

cs 2 + 3ci 2 = cci 4 + s 2 cu 
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Di sulfura de carbon este un lichid foarte inflamabil (punct de aprindere 
150°C) şi arde cu o flacără albastră, bogată în radiaţii de lungime de undă 
.scurte : 

C.S, + 30 2 = C0 2 + 2SOo AII = - 258 kcal 

Amestecurile de disulfură de carbon şi oxigen sînt explozive. 

Cu vaporii de apă, la peste 150°C 
şi în prezenţa catalizatorilor are 
loc reacţia: 

2HoO + CS., = COo + 2ILS S; 

<o 

Disulfură de carbon reacţionează t/ £ 
cu hidrogenul sulfurat în prezenţa o 
cuprului sau fierului : J 

CS s - 2H 2 S -i- 4Cu = CH 4 + ICuS ş 

Reacţionează cu amoniacul cu ^ 
formarea sulfocianurii de amoniu ţ, 
şi a altor compuşi (S. Kodama ^ 
şi colab. 1951-1956). ^ 

CS 2 + 2NH 3 = H,S -f NH 4 SCN 

Cu acidul sulfuric şi trioxidul de 
sulf se formează oxisulfură de 
carbon : 

so 3 + cs 2 = s + so 2 + cos 
h 2 so 4 + cs 2 = cos + so 2 + h 2 o + 3 

în ultima reacţie, COS este un intermediar deoarece final are loc o oxidare 
completă la SO s şi C0 2 . Cu dioxidul de carbon se formează oxid de carbon 
şi oxisulfură de carbon : 

co 2 + cs 2 —» 2 CO + 2S 

La roşu, oxizii metalici sînt transformaţi în sulfuri. Soluţiile apoase ale 
sărurilor în tub închis la cald sînt transformate în sulfura. Disulfură de 
carbon formează xantogenaţi cu alcoolaţi alcalini : 

/SK 

cs 2 + C 2 H 5 OK = s = c/ 

x OC 2 II 5 

Disulfură de carbon reacţionează cu hidroxizii alcalini în soluţie apoasă 
cu formare de tritiocarbonaţi : 

3CS 2 + 6XaOH = Na 2 C0 3 + 2 Na 2 CS 3 + 3H a O 



c:i — Traîat de chimie anorganică — voi. II 
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Disulfura de carbon reacţionează ca reducător şi sulfurant la tempera¬ 
tura înaltă. Reacţiile nu sînt cantitative : 

cs 2 + 2H 2 —* 2 h,s + c 
CS 2 + MO- > MS + C0(S0 2 + S 4 COS + C) 

Viteza de reacţie depinde de natura stratului de sulfura format. 

Disulfura de carbon reacţionează cu oxidanţii : 

CS 2 + 3C1 2 0 = COCI, + 2 SOCI 2 

Disulfura de carbon formează cu o soluţie alcalină de celuloză, o soluţie 
vîscoasă de xantogenat de celuloză şi de sodiu numită viscoză care se uti¬ 
lizează ca mătase artificială. De asemenea reacţionează cu o serie de sub¬ 
stanţe organice. 

Este toxică, produce dureri de cap, slăbirea forţelor musculare şi a 
inteligenţei. Preventiv se administrează vitamina Bj. Doze sub 0,20 mg/l 
nu sînt periculoase. Este un insecticid. Dozarea disulfurii de carbon se face 
tratînd xantogenatul de potasiu cu iod : 


/OC,h 8 

2 SC + I 2 = 2KI + S 2 C 2 S 2 0 2 (C 2 H 5 ) 2 

SK 

Se poate determina polarografic (P. Zuman, R. Zu mano va ş 
B. S o u c e k—1953). Se poate separa cromatografic (W. J. Cad 
m a n şi T. E. John s—1960). 

Disulfura de carbon se utilizează ca dizolvant, pentru prepararea 
xantogenaţilor şi a altor compuşi sulfuraţi şi ca insecticid. Se utilizează la 
vulcanizarea cauciucului, la fabricarea hidrosulfitul de sodiu, la fabricarea 
xantogenatului de celuloză !Na[CS 2 (OC 6 H 8 0 4 Na)] sau de amidon utilizaţi 
la fabricarea mătăsii artificiale, a celofanului, la conservarea cerealelor, 
contra filoxerei şi bolilor criptogamice. 

Prin tratarea tetraclorurii de carbon cu hidrogen selenat la.500°C 
(H. G. G r i m m—1936) se obţine diselenură de carbon sub forma unui 
lichid galben închis (temperatură de fierbere 124°C şi de solidificare—45,5°C). 
Este o substanţă mai endotermă decît disulfura de carbon (AH = 34 kcal/ 
mol). Prezintă o mare tendinţă de polimerizare. Ditelurura de carbon 
CTe 2 este şi mai instabilă. 

Acizii sulfocarbonici. Prin înlocuirea oxigenului in acidul carbonic 
cu sulful, se obţin acizi sulfocarbonici. Astfel se cunosc săruri de la acizii 
^ g jj / S TT 

tionotiocarbonic S = C < şi tionoditiocarbonic S = C < 

\ O—H \ S—H 

în stare pură se cunoaşte numai ultimul acid. 
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Se cunoaşte de asemenea acidul xantic S = C 


^S-H 

\j-R 


ale cărui 


săruri se obţin prin reacţia : 

/SM 

S., + ROI I + MOH = S = C < -f II 2 0 

X OR 

Xantogenatul de potasiu reacţionează cu sulfatul de cupru. Se formează 
xant.ogenat de cupru : 


oc 2 h 5 

s = c<^ 

OC 2 H 5 OCjHj 

4S = C + 2CuS 0 4 = 2I\ 2 S0 4 + 2 Cu-> 2S=C<^ 

SK ş/ SCu 


s = c<^ 

oc 2 H 5 


+s=c-s-s-c=s 
I I 

OC 2 H 5 OC 2 H s 

Trataţi cu acizi pun în libertate acidul xantic, un lichid uleios, care se des¬ 
compune : 

OR 

2S = C / =Ho4-S = C — S — S — C = S 
I I 

OR OR 


Tionotiocarbonatul de etil şi sodiu se utilizează în procedeul flotaţiei ca 
agent de udare. 

Acidul tionoditiocarbonic H 2 CS 3 . Se barbotează hidrogen sulfurat în 
apa de barită caldă. După filtrare în atmosferă de azot se adaugă filtratu¬ 
lui disulfură de carbon. Se obţine BaCS s (W. G a 11 o w şi H. K r e b s — 
1963). Tritiocar bona tul de bariu tratat cu acid clorliidric diluat formea¬ 
ză un lichid roşu uleios. Acidul tionoditiocarbonic care se formează are 
denistatea d^ — 1,4760 g/cm 3 . Masa sa molecidară a fost determinată crio- 
scopic în bromoform. Este un compus instabil: 

H 2 C Sş(iichid) *-—- H 2 S ?0 . -j- CS 2 ( sul) 

Este un acid slab {K x =2-IO -3 ). Sărurile alcaline şi alcalino-pămîntoase, 
singurele solubile se obţin prin reacţia : 

cs 2 + m 2 s = m 2 cs 3 

Cu bazele alcaline se obţine un amestec : 

3CS, + 6NaOH = 2Na 2 CS 3 + Na 2 C0 3 + 311,0 
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Sărurile stat colorate : îfa 2 CS 3 este galbenă, K 2 CS 3 galbenă, (S‘H 4 ) 2 CS 3 
roşie, BaCS 3 o pulbere microcristalină galbenă, SrCS 3 • 4H 2 0 ace roşii. 
Tiocarbonatul de potasiu K 2 CS 3 se foloseşte pentru tratarea anticripto- 
gamică a viţei de vie. Aceste săruri se descompun prin hidroliză : 

M.CSj + 3H„0 =• MjCOj + 3H.S 

Sărurile acidului tritiocarbonic se descompun termic : 

t >140°C 

Na 2 CS 3 = CS 2 + Na 2 S 

Disulfura de carbon reacţionează cu disulfurile spre a forma săruri ale aci¬ 
dului tetratiocarbonic : 

m 2 s 2 + cs 2 = m 2 cs 4 

Prin acţiunea acidului formic asupra sărurilor se obţine un ulei galben, care 
este acidul H 2 CS 4 (G. Gattow J. Wortma n n — 1965 — 1966). 
Se cunosc sărurile (XH 4 ) 2 CS 4 , Na 2 CS 4 • 3H 2 0, SrCS 4 • 81I 2 0 şi CaCS 4 -8H 2 0. 

Oxisulfura de carbon COS. Oxisulfura de carbon se găseşte in apele 
sulfuroase în gazul de iluminat, în gazele vulcanice etc. 

A fost preparat de S t o c k e şi K u z (1917) pe baza reacţiei : 
nh 2 

OC / +2 MCI = COS + 2 NH 4 C1 

s - nh 4 

Se poate obţine trecînd un amestec de oxid de carbon şi vapori de sulf prin- 
tr-un tub încălzit : 

co + s SCO 

Oxisulfura de carbon se mai obţine prin acţiunea acidului sulfuric asupra 
sulfocianurilor : 

KSCN + 2 H 2 S0 4 + H 2 0 = SCO + KHS0 4 + NH 4 HS0 4 

Un număr mare de metode se reduc de fapt la o tiobidroliză a acidu¬ 
lui izocianic (F. J. S e i b e r t — 1959) : 

O = C = NH + H 2 S = O = C = S + NH 3 

Hidrogenul sulfurat poate fi barbotat printr-o soluţie de cianat de plumb 
sau uree. 

W. R ii h 1 (1956) a realizat la scară industrială reacţia : 

co 2 + h 2 s cos + h 2 o 

la 10 — 15 atm, temperatură înaltă şi în prezenţă de catalizatori. P o h 1 e 
(1961) a realizat reacţia : 

co + h,s cos + H, 



CARBONUL 


997 


în condiţii normale, oxisulfura de carbon este un gaz incolor toxic. în stare 
lichidă este incoloră. Fierbe la — 50,2°C şi se solidifică la — 338,8°C. Oxi¬ 
sulfura de carbon este puţin solubilă în apă, mai solubilă în di- 
sulfură de carbon, alcool absolut etc. Molecula are o structură liniară care 
rezultă din căldura molară |R cal ■ grd -1 ■ mol -1 . Modelul unghiular 
cere o căldură moleculară de 5 cal • grd -1 • mol -1 (A. E u c k e n şi K. 
Schăfer — 3941 — 1942). 

Determinările de raze X, difracţia de electroni şi studiul spectrului 
în infraroşu duc la aceeaşi concluzie. Distanţele interatomice sînt C—0 = 
= 1,16 Â şi C —S = 1,56 Â. Disocierea oxisulfurii de carbon duce la un 
echilibru între substanţele COS, CO, 0O 2 , S, CS 2 . Este redusă de hidrogen 
la 900°C, pe alumină, în tub de cuarţ : 

cos + h 2 = co + sh 2 

Cu oxigenul formează amestecuri detonante. Apa o descompune lent : 

COS + HjO = co, + n,s 

Reacţionează cu soluţii alcoolice de hidroxid de potasiu spre a forma et.il- 
tiocarbonat de potasiu : 

COS + KOH + C,H s OH = H.O + KSC0 2 C 2 H s 
Oxisulfura de carbon reacţionează în timp eu amoniacul cu formare de uree : 
COS + 2NH 3 «= OC(NHj) 2 + h 2 s 

Oxisulfura gazoasă reacţionează la încălzire cu metalele sulfurîndu-le (W. 
M. F e rm — 1957). Poate fi dozată ca hidroxitioearbamat de piperidină, 
poate fi absorbită de hidroxizi alcalini sau monoetanolamină sau croma- 
tografic în coloane de teflon poros. 


COMPUŞI CI ANI CI 

Dippel şi Diesbachau fabricat albastru de Prusia (hexa- 
cianoferatul (II) de fier (III)), în anul 1704. 

Radicalul — C = X se găseşte în dician N = C — CeeN şi in deri¬ 
vaţii săi. Prin legarea radicalului cian cu un hidrogen se formează acidul 
cianhidric H—C = X, prin legarea cu radicalul OH se formează acidul 
cianic HO—C=X şi izocianic HN =C =0, care prin legarea cu o mole- 

O 

II 

culă de apă formează acidul carbamic HO—C—NH.. Prin fixarea unui 
ion HS - , cianul formează acid tiocianic HS — C = X, care dehidrogenat 
formează ditiocianul (SCX) 2 . Acidul tiocianic eu apa formează acid tiocar- 
bamic. Hidrogenul din acidul cianhidric poate fi înlocuit cu halogeni sau 
cu grupa amină pentru a forma cianamida H 2 X — C rzX. 
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Dicianul. J. L. Ga y-L u s s a c (1815) i-a atribuit formula CU. 
Cli. Ger har ci a demonstrat că în realitate molecula este (CN) 2 ca şi 
molecula de clor. 

Se găseşte sub formă de combinaţii în vegetale. Liber se găseşte în 
fumul de ţigară, în gazele cuptoarelor înalte. S-a găsit în spectrul cerului 
şi al aurorei boreale şi în spectrul stelelor. 

în laborator se prepară prin încălzirea cianurii de mercur (II) la circa 
400 C C : 

Hg(CN) a = Hg + (CN) 2 

Se mai poate prepara prin reacţiile : 

2NaCN + 2HgClo = IIg 2 CI 2 + 2NaCl + (CN) 2 
PC1 5 + 2KCN = PC1 3 + 2KC1 + (CN)o 
Ca(NCN) + CS 2 = CaS + S + (CN) 2 
2Ag 2 (NCN) = 4Ag + N a + (CN) 2 

Cianura de cupru (II) se transformă în cianura de cupru (I) şi dician (M. C. 
Alpine — 1953). 

Cu 2 + + 2CN- = CuCN + 1/2 (CN) 2 

Din cianura de cupru (I) dicianul se pune în libertate prin încălzire cu 
triclorură de fier : 


2CuCN + 2 FeCIg =Cu 2 Cl 2 4- 2FeCl 2 +(CN) 2 

Un procedeu indicat pentru a prepara (CN) 2 uscat, constă în încălzirea 
amestecului : 


IIg(CN) 2 + HgCl, = Hg 2 Cl 2 + (CN ) 2 

în această reacţie se formează puţin paracian (CN) n . 

Deşi cianul pur este stabil (C. F. C u 11 i s şi J. G . Y a t e s — 1964), 
gazul impur se polimerizează la 300 — 500°C. Polimerul solid se transformă 
în (CX) 2 la 800 — 850°C, care se descompune peste această temperatură. 

La temperatura şi presiunea obişnuită, dicianul este un gaz incolor 
cu miros de migdale amare, picant şi lacrimogen, care arde cu o flacără pur¬ 
purie. Dicianul este slab conducător de electricitate. Energia de disociere 
pentru procesul : 

(CN), = 2CN 

este 5,52 eV, iar 2 >entru procesul : 

(CN) a = 2C + Na A// = - 149,9 kcal/noi 

este G,52 eV. Este deci un compus endoterm. Se condensează la —21,7°C 
şi se solidifică la 245,2 7°K. Prin bombardarea dicianului cu electroni are 
loc un proces de captură prin rezonanţă cu formarea unui radical liber şi 
un ion stabil: 


(CN) 2 + e = cn + cn- 
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Prin difracţie de electroni s-a demonstrat că dicianul are o structură lini¬ 
ară N = C — C = N confirmată şi prin spectrul infraroşu. Densitatea 
vaporilor corespunde unei molecule (CN) 2 . Acest lucru este atestat şi de 
faptul că în prezenţa apei trece în oxalat de amoniu : 

N = C— C = N + 4H,0 = [-OOC - COO“] (XH 4 + ) 2 

Deci cei doi atomi de carbon sînt legaţi covalent. Tripla legătură are lungi¬ 
mea de 1,16 A iar legătura simplă de 1,43Â (L.O. Brockway — 1933). 
Distanţele C = N sînt puţin mai mari decît suma razelor atomice (1,14 Â) 
şi distanţa C—C este mai mică decît distanţa simplă dintre doi atomi de 
carbon. în consecinţă se admite o rezonanţă între structurile : 

<+> (+> 

:N = C — C=N:-» -► :N=C = C=N:-« -► : N =C = C=N: 

Dicianul este descompus de căldură, în prezenţa catalizatorilor (fier) 
sau a unei amorse de fulminat. Cu hidrogenul la 500°C, dicianul formează 
acid cianhidric. Dicianul arde în oxigen cu formare de azot, oxid de carbon, 
dioxid de carbon după temperatură şi cantitatea de oxigen. în oxigen pur 
se formează NO, N0 2 , N 2 0 5 . Arderea dicianului: 

(CN) t -f 20 z = 2C0 2 + N 2 

are loc cu o flacără care are temperatura de 5050°K (J. B. Conway şi 
colab.— 1956). în anumite condiţii, amestecul de dician şi oxigen explo¬ 
dează. 

Beacţio nează cu hidroxizii alcalini ca un halogen : 

KOH + (CN) 2 = KCN + HCNO 

Beacţionează la cald cu potasiul, zincul şi cadmiul pentru a da cianuri. 
Dicianul reacţionează cu fluorul : 

f 2 c - cf 2 
i i 

(CN) 2 + 2F 2 = N = N 

S 

II 

Cu hidrogenul sulfurat formează tiocianoformamida NCCNH 2 , cu acidul 
azothidric formează 5-cianotetrazolul etc. (II. J.EmeUus si G. L. 
Hurst — 1964). 

în cursul preparării dicianului prin multe metode se formează un rezi¬ 
duu negru. Acest reziduu este un polimer (CN)* numit paracian (L. L. 
Bricumshaw, T.M.Taylo r, şi D. H. W i f f e n—1954). Se admite 
existenţa echilibrului reversibil: 

(CN)» x(CN) 2 

La 860°C depolimerizarea este aproape totală. Paracianul este insolubil 
în apă, amoniac şi alcool. Cu potasiul formează cianură de potasiu. Se 
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consideră ca un compus ciclic cu masă moleculară mare, aşa cum rezultă 
din spectrul în infraroşu : 

N N 


C C 

I I 

c c 

' \ ✓ \ 
N K 


/ \ / 


Ilieianul gazos se recunoaşte prin reacţia cu un hidroxid alcalin şi trans¬ 
formarea în cianat. Acesta prins în cloroform dă cu o soluţie de sulfat de 
cupru (II) — piridină o coloraţie albastră. 

Acidul cianhidric HCN.A fost semnalat în frunzele .şi florile de pier¬ 
sic, în frunzele de laur, în migdalele amare. In fasolea de Java se găseşte 
în doze mortale. Iu plante se găseşte ca glucozide sau heterozide dintre 
care amigdalina a fost descoperită în migdalele amare. Acidul cianhidric 
pare a fi un produs normal al metabolismului vegetal (C. M e n d z e r, 
J.T.Bousin —1961). Sub acţiunea emulsinei, amigdalina este scindată 
în acid cianhidric, glucoză şi benzaldehidă. 

Acidul cianhidric a fost preparat în anul 1872 de K. W. S c h e e 1 e 
prin distilarea unei soluţii de albastru de Prusia cu oxid de mercur în acid 
sulfuric. C. 1. Bertholleta demonstrat că conţine hidrogen, carbon şi 
azot. J. L. Gay-Lussac (1811) l-a obţinut pur, i-a stabilit compoziţia 
şi a arătat analogia cu halogenii. 

Preparare. Procedeul de preparare se bazează pe deplasarea sa din- 
tr-o sare. Se obţine prin tratarea cianurii de mercur eu hidrogen sulfurat 
şi reţinînd excesul de hidrogen sulfurat pe carbonat de plumb : 

Hg(CN) 2 + H s S = HgS + 2HCN 

Acidul cianhidric se condensează cu un amestec răcitor. Hexacianoferatul 
(II) de potasiu se poate trata cu acid sulfuric : 

2K 1 [Fe(CN) s ] + 3H a SO, = 3K 2 SO, + 6HCN + K 3 Fe [Fe(CN),] 

Cianura de amoniu se descompune la 1 000—1 300°Cşi în prezenţa hidro¬ 
genului şi catalizatorilor se obţine un randament de 90% (J. Horinclu 
şi Y. Watanabe Shokubai — 1954).Prin trecerea unui amestec 
de amoniac, metan şi oxigen la 1000°C peste o pinză de platină se obţine 
un randament de 99 % (A. C h r e t i e n şi A. T h o m a s — 1918) : 


800°C 

2CII, + 30 2 + 2NH :1 -»2HCN + 6H a O 

catalizator 

Din amoniac, oxid de carbon şi alcool metilic la 200 —400°C şi 125 atm, 
în prezenţa unei substanţe de contact, se formează întîi formamidă, care 
la 400°C se descompune : 

HCONHg = HCN + H a O 

A mai fost obţinut prin combinarea metanului cu azotul sub acţiu¬ 
nea seînteilor electrice, prin distilarea trimetilaminei reziduale din melase, 
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prin combinarea azotului cu metanul în plasmă la 4000 C C între electrozi 
de carbon sau wolfram etc. 

Proprietăţi fizice. Acidul cianhidric este un lichid incolor. Are densita¬ 
tea d 20 — 0,6?™#. Fierbe la 25,7°C şi se solidifică la — 13,6°C. Este slab 
conducător de electricitate X, = 0,473 • 10“ 5 MQ la 0°C. Are o constantă 
dielectrică foarte mare e =-= 138 la 10°C, care creşte cu scăderea tempera- 
turii. Aceasta ar fi datorită unei polimerizări în lanţ (K. Jatkor şi Y. 
Ivengar — 1951). 

Prin polimerizare lentă la presiunea obişnuită se obţine un compus 
solid din care s-a putut extrage cu eter un tetramer sub formă de cristale 
galbene (HCN) 4 . Sub acţiunea radiaţiilor y, acidul cianhidric trece intr-un 
polimer negru-roşu (HCN) X . 

Distanţa C—N determinată spectroscopie este 1,15 Â şi distanţa C—H 
este 1,057 Â. Această ultimă distanţă este egală cu cea din acetilenă şi 
mai scurtă decît cea din metan (1,093 Â). Deşi acidul cianhidric are o ma¬ 
să moleculară apropiată de cea a acetilenei şi are acelaşi număr de electroni 
(molecule izoelectronice) se topeşte şi fierbe la o temperatură mult mai ri¬ 
dicată decît această substanţă (p.t. — 84°C şi p.f. — 81°C), fapt care in¬ 
dică asociaţii prin legături de hidrogen : 

... H — c = n. ..11 - c = n... 11 c x... 

Această formă alungită determină o constantă dielectrică mare. 

Măsurători de parachor indică o structură liniară şi un atom de azot 
pentavalent în moleculă. S-ar putea scrie formulele : 

H-CsN, H-N==C, 11 -- X z± C (II. Tr i c h6 - 1911) 

nitril izonitril 

Din spectrele Baman se trage concluzia că acidul cianhidric posedă 
o structură liniară ce conţine o triplă legătură (II. P o u 1 e t , P. M a t- 
t h i eu— 1955). Spectrele în infraroşu sînt în acord cu o structură lini¬ 
ară (11. Nielsen şi A. Spragin —1931). Proprietăţile chimice 
ale acidului cianhidric îl apropie de nitrili, căldura de formare şi reacţiile 
cu compuşii organici de izonitrili. Pentru cianuri metalice se poate lua în 
considerare o rezonanţă între formulele : 

M — C =N, M = C = N-, M*C~sN si M.G = X" 

Cianura de argint reacţionează ca un compus izonitrilic : 

C 2 H 5 I + Ag - xc = c„h 5 - X = C + Agi 
în grupa nitril există echilibrul: 

— C = N ;zz? - C+ = X 

Această ultimă structură determină momentul de dipol mare în acidul cian¬ 
hidric (|x = 2,10 la 2,88 • IO -18 ). Energia de legătură C~N în acid cian¬ 
hidric este de 146 kcal, pe cînd energia de legătură C z=:N în nitrili este de 
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149 kcal şi a legăturii X = C în izonitrili este 139 kcal. Cu raze X nu se poate 
face o distincţie între atomii de carbon şi azot. Pare stabilit în momentul 
de faţă că structura acidului cianhidric este liniară şi că există un echilibru 
tautomer între forma nitril şi izonitril (F. G a 11 o i s şi D. V o i g t — 
— 1954). Reacţia acidului cianhidric cu diazometanul arată că este un 
amestec de nitril şi izonitril: 

/N 

2HCN + 2CH 2 < || = CH 3 - CN + CH, - NC + 2N, 

\N 

Proprietăţile dielectrice, constanta crioscopică mare (19,5) şi puterea 
ionizantă mare ar face din acidul cianhidric un dizolvant bun, dacă nu ar fi 
periculos. Acidul cianhidric dizolvă o serie de săruri, acizii minerali şi orga¬ 
nici. Acidul azotic şi acidul sulfuric în acid cianhidric sînt acizi slabi. Aci¬ 
dul cianhidric se dizolvă în apă şi în alcool. 

Molecula HCN se leagă de hidrochinona solidă prin forţe van der Waals 
şi nu este polimerizată (H. M. P o w e 11 — 1952). Se formează un clatrat. 

Proprietăţi chimice. Acidul pur este stabil. Urme de cianuri şi de baze 
îl descompun. O serie de substanţe îl stabilizează (săruri de Al, Pb, Sn, 
Zn etc.). în industrie, se stabilizează cu acid formic sau acetic. încălzit în 
vas închis se transformă în dician, cianură de amoniu, polimeri şi lasă un 
depozit de carbon. 

Acidul cianhidric este un compus endoterm Căldura de formare este 
A 11 = 27,5 kcal/mol. în consecinţă este un explozii care degajă 830 1 gaz 
(X 2 + H 2 ) pe kg. Gazul se încălzeşte adiabatic la 2 250°C. Amestecat cu 
aer în proporţie de 11 — 60% acid, explodează la aprindere. Hidrogenul 
născîud il transformă în metilamină. Reacţionează cu clorul şi bromul for- 
mînd hidracizi, clorură şi bromură de cian. Hexacianoferatul (III) de pota¬ 
siu îl oxidează : 

2[Fe(CN) # ]*- + 2CN- + 2H 2 0 = 2[Fe(CN),]«- + 20CNH + H 2 
In mediu alcalin la cald se formează cianat: 

2CN- + 2H a O - 4e = 2CNO“ + 4H + 

Acizii puternici transformă soluţiile de acid cianhidric în acid formic şi amo¬ 
niac. Reacţionează cu bazele şi cu unele metale pentru a forma cianuri. 
Reacţionează cu oxidul de calciu : 

CaO + 2HCN = Ca(CN) 2 + 1/2 0 2 + H 2 

Acidul cianhidric deplasează alţi acizi din sărurile lor, atunci cînd se formea¬ 
ză o cianură greu solubilă. Formează produşi de adiţie HON - . X (X = 
= HC1, IIBr, HI,H 2 S0 4 , H 3 P0 4 ) etc. Acidul cianhidic se foloseşte la prepa¬ 
rarea nitrilului adipic (nylon) şi la sinteza acrilonitrilului prin reacţia cu 
acetilena, într-o soluţie de clorură de cupru (I) — clorură de potasiu drept 
catalizator. 
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C i a n u r i. Acidul cianhidric formează săruri eu metalele numite 
cianuri. Cianurile pot fi simple şi complexe. 

Cianurile se obţin prin acţiunea dicianului sau a acidului cianhidric 
asupra unui metal, hidroxid sau carbonat, sau prin încălzirea unui ames¬ 
tec de carbon şi carbonaţi cu cianamidă de calciu, prin calcinarea unor 
substanţe organice cu azot în prezenţa unui metal etc. : 

CaCN 2 + C + Na 2 C0 3 = CaC0 3 + 2NaCN 

Cianurile metalelor alcaline şi alealino-pămîntoase şi cianura de 
mercur (II) sint solubile în apă, celelalte sînt greu solubile. 

Cianurile simple sînt tot atît de toxice ca şi acidul cianhidric. Ionii 
CN - au acţiune intîrzietoare asupra catalizatorilor de oxidare, din orga¬ 
nism, inhibă o serie de fermentaţii. Cianurile alcaline şi cele alealino-pă¬ 
mîntoase nu se descompun sub acţiunea căldurii. 

Cianura de sodiu se prepară prin procedeul H. J. Castner. Intr-o re¬ 
tortă de oţel se încălzeşte progresiv de la 300°C, la 700 f 0, sodiu metalic 
cu cărbune de lemn, în timp ce trece un curent de amoniac uscat: 

300°C 


NH.+ 

Na -> 

XaXHo + 1/2 llj 


400 - 500°C 


2NaNH 8 - 

f C - > 

Xa 2 CX 2 + 211 2 


600 — 700°C 


Xa 2 CX 2 - 

i- G -> 

2XaCX 


Un alt procedeu se bazează pe reacţia între amoniac, oxid de carbon 
şi carbonat de sodiu la temperatura de 600°C, în prezenţă de fier sau alt 
catalizator : 


2CO + 2XHj = 2HCN + 211,0 
2I1CN + No 3 C0 3 = 2NaCN ■+ COj + H,0 

Cianura de potasiu se fabrică prin calcinarea hcxacianoferatului (II) 
de potasiu izolat din masele de purificat gazul de iluminat, rezultat la 
distilarea cărbunilor. Se formează cianură de potasiu, curbură de fier 
carbon şi azot. 

La temperatură obişnuită, NaCN, KCN şi BbCN cristalizează în 
reţeaua clorurii de sodiu, iar CsCN şi T1CN în cea a iodurii de cesiu. Cu 
ajutorul razelor X s-a stabilit că ionul CN“ se roteşte în reţea şi are o 
simetrie sferică cu raza de circa 1,92 A. Aceasta este intermediară între 
razele ionilor CI - şi Br - . Prin urmare NaCN poate forma cristale mixl e 
cu NaCl şi NaBr. 

La temperatură joasă (sub—10°C), ionul CN - nu se mai poate roti în 
reţea : aceasta devine monoclinică. Ionii CN - , ocupă locurile ionilor Ol - 
din reţeaua NaCl şi sînt orientaţi paralel unii faţă de alţii. 

Oristalul cianurii de argint este compus din lanţuri infinite de atomi 
de argint şi de grupe CzzN, aşa îneît grupa CN este legată prin ambele ca- 
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pete de cîte un atom de metal—Ag—C—N—Ag—. Cianura de mercur (II) 
prezintă un caracter covalent. Este solubilă în apă şi prezintă o conducti- 
bilitate foarte mică. Nu precipită cianură de argint cu soluţia de azotat de 
argint. în consecinţă nu conţine ioni Hg 2+ şi CN“. 

Cianurile sînt reducătoare, ele se oxidează la cianaţi: 

CN- - 2e -> CN+ 

CN" + H 2 0 - 2c -» OCN- + 2H+ 

Prin electroliza cianurilor cu electrozi de platină se formează la catod 
hidroxidul metalului şi la anod amoniac şi dioxid de carbon. 

Cianurile greu solubile se dizolvă în exces de cianuri alcaline pentru a 
forma ioni complecşi: 

Ag+ + 2CN- [Ag(CN 8 ]- 

Se cunosc următoarele tipuri de cianuri complexe: [M(CN) 6 ] 3_ (M m = 
Fe, Co, Cr, Mn), [M(CN) 4 ] 2 “ (M 11 =Zn, Cd, Ni, Hg), [M(CN) 4 ] 3 “ (M 1 = 
Ag, Cu) şi [M(CN) 2 ] (M 1 = Ag, Cu, Au). 

Prin atacare cu acizi, ionii complecşi nu sînt distruşi deşi acidul cian- 
hidric este un acid slab. Natura legăturii în cianurile complexe, s-a discu¬ 
tat în lumina spectrelor Raman (R. Samoel şi Jan Klian —1933), 
a teoriei rezonanţei (L. P a u 1 i n g), a electronegativităţilor ionilor cen¬ 
trali (J. Brigando —1946). S-au făcut reacţii de schimb al ionului 
metalic central cu alţi ioni metalici sau de transfer de electroni între ioni 
complecşi cu grade de oxidare diferite ale ionului metalic central (A. G. 
Mac D iarmid şi N. F. Hali — 1954). 

Au putut fi preparaţi acizii corespunzători unor cianuri complexe. 
Astfel tratînd hexacianoferatul (II) de plumb sau de bariu cu acid sul¬ 
furic se obţine acidul corespunzător, H 4 [Fe(CN) 6 ]. Acesta este un acid 
puternic. Formează o sare oniu cu alcoolul (H 2 OR) 6 [Fe(CN) 6 ]. Ionul 
hexacianoferat (II) se oxidează uşor sub acţiunea luminii în soluţie apoasă : 

/iv 

[Fc(CN) 6 p“ + H 2 0 ;=? [Fe(CN) J H 2 0] 3_ + CN" 

într-un mod asemănător L. Gmelin (1822) a obţinut acidul H 3 [Fe(CN) 6 ]. 
Acesta este un triacid puternic. Au mai fost izolaţi acizii H 3 [Co(CN) 6 ], 
H 4 [Mn(CN) 6 ], H 2 [Pfc(CN) 4 ], H[Ag(CN) 2 ]. 

Acidul cianhidric şi cianurile sînt otrăvuri puternice. O concentraţie 
de 0,3 mg/l în aer este mortală. Acidul cianhidric se combină cu enzimele 
de oxidare din celule. Celulele conţin fier care formează cu ionii CN - com¬ 
binaţii complexe care nu mai au activitate catalitică. Otrăvirea se dato- 
reşte încetării oxidării celulare. Celulele creierului mare care comandă 
respiraţia sînt foarte sensibile. Moartea se datoreşte paraliziei acestui 
centru nervos. Simptomele intoxicaţiilor constau din dureri de cap, vărsă¬ 
turi, palpitaţie, spasmuri. Acidul cianhidric este un insecticid foarte mult 
întrebuinţat. 
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Ca antidot contra intoxicaţiilor cu cianuri se recomandă tiosulfatul 
de sodiu pentru a le transforma în tiocianaţi, hidroxidul de fier (II) pentru 
a le transforma în liexacian of eraţi (II) sau glucoza cînd cianurile se găsesc 
in stomac. 

Acidul ciankidric se reţine în măştile de gaze prin adsorbţie pe căr¬ 
bune activ impregnat cu săruri diferite (U.S. Patent — 1953). 

Ionul CN" nu formează cu sulfura de amoniu ioni SCN - care dau o 
coloraţie roşie cu ioni Fe 3+ . Pentru determinare cantitativă, ionul CN“ 
poate fi oxidat de hipocloriţi: 

cn- + oci- = ci- + ocn- 

şi apoi titrat ionul CI". Au fost indicate metodele colorimetrice. Pentru 
determinări volumetrice se poate utiliza metoda J. Vohlard. 

Unele cianuri complexe, ca de exemplu K[Ag(CN) 2 ], K(Au(CN) 2 ] se 
utilizează în procesul de obţinere a metalelor din minereuri. 

Halogen urile clanului. Radicalul CN" fiind donor de elec¬ 
troni sau nucleofil, tinde să se combine cu acceptorii de electroni ca de 
exemplu halogenii (tabelul 123). 


Tabelul 123. Proprietăţile fizice ale halojieuurilor de cian 


Substanţa 

Punctul de 
topire 

•c 

Punctul de 
fierbere 
** 

Densitatea 

(lichid) 

Conductibilita- 
tea electrică 

FCN 


-44 



C1CN 

— 6,5 

12,6 

1,1963 

1 -IO" 6 

BrCN 

51,3 

61,3 

1,8633 

6,43 -IO -5 

ICN 

146 

- 

2,59 

0,004-IO" 4 


Fluorura de cian FCN. Se obţine prin acţiunea fluorurii de argint 
asupra iodurii de cian în tub închis, la 200°C, condensînd gazul la — 70°C : 
CNI 4- AgF = CNF + Agi 

Se mai poate obţine prin piroliza la 1300°C a trifluorurii de cianurii C 3 N 3 F 3 
(F. S. Fawcett şi R. D. L i p s c o m b — 1964). Acest compus a fost 
obţinut deF. KoberşiC. I. Grundmann (1959) şi este un compus 
hexaciclic. 

Glorura de cian C1CN. A fost separată de J. L. G a y-L u s s a c (1815). 
Se poate prepara în stare gazoasă prin acţiunea clorului sau cloraminei 
asupra unei soluţii de cianură de potasiu : 

KCN + Cl 2 = KC1 + CNC1 

Este un gaz toxic, care produce tuse şi este lacrimogen. Cu bazele 
formează clorură şi cianat. în tub închis gazul se polimerizează intr-un 
triraer (C1CN) V 
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în stare lichidă se prepară prin acţiunea clorului asupra cianurii de 
sodiu pulverizată in apă la — 20 C C. Lichidul este puternic lacrimogen şi 
iritant pentru căile respiratorii. Beacţionează cu apa în prezenţa acidului 
clorhidric : 


C1CN + 2H,0 - COj + NTIjCI 

Prin acţiunea clorului asupra acidului cianhidric sau asupra cianurii 
de mercur (II) se obţine clorura de cian solidă. Se mai obţine prin polimeri- 
zarea celei gazoase în prezenţa triclorurii de aluminiu anhidre (J. P. M e t- 
calfe — 1945). Densitatea de vapori corespunde tetramerului (C1CN) 4 . 
Pe baza spectrului în infraroşu şi a reacţiei cu amoniacul cu care formează 
melamină şi cu apa cu care formează acid cianic i s-a atribuit o formulă 
hexaciclică. 

ci 

l 

c 

N X 
I !i 

ci-r. c-ci 
\/. 

N 

Bromura de cian BrCN. A fost preparată de G. S. S 6 r u 11 a s (1827) 
prin acţiunea bromului asupra cianurii de mercur (II). Se prepară prin 
acţiunea acidului sulfuric asupra bromurii de sodiu în prezenţa acidului 
cianhidric şi trecînd un curent de clor în soluţie. 

Se prezintă sub formă de ace cu miros picant, lacrimogen şi toxic. 
Cu bazele formează un amestec de bromură şi bromat care se descompune 
în dioxid de carbon şi amoniac. 

încălzind cianură de argint sau acid cianhidric cu brom se obţine 
trimerul (BrCN) 3 sub forma unui solid puţin solubil în eter. 

Iodnra de cian ICN. A fost semnalată de II. 1) av y în anul 181(1. 
Se obţine prin acţiunea iodului asupra cianurii de sodiu, liste un compus 
cristalin solubil în apă. Nu conduce curentul în nici un dizolvant. Şi în 
acest caz se cunoaşte trimerul sau iodura de cianurii (ION) 3 . 

Di o x ici anul (OCN) 2 . A fost pus în evidenţă de L. B i r k e n- 
1) a c h şi Kellermann (1925). 

Se obţine prin acţiunea iodului asupra oxicianatului de argint iu te- 
traclorură de carbon sau prin acţiunea bromurii de cian asupra oxidului 
de argint (II. II u n t — 1932): 

2AgNCO + I 2 2AgI + (NT.O), 

La. temperatura obişnuită este im gaz. Se solidifică la — 12°C. Dioxi- 
cianul pune în libertate iodul din iodură şi dizolvă metalele. Este un pseudo- 
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lialogen cu proprietăţi între fluor şi clor. Se pot atribui acestei substanţe, 
formulele tautomere : 

N=C=0 O—C=N 0-N=C 

I I I 

N=C=0 O —C=N O—N=C 

Dioxicianul este puţin cunoscut însă combinaţii ca : P(OCX) 3 şi anu¬ 
miţi complecşi metalici sînt cunoscuţi. Aceşti complecşi se prepară din 
halogenuri prin interacţiune cu AgOCN în benzen sau NH 4 OCX în aceto- 
nitril sau S0 2 lichid. în aceşti compuşi fie oxigenul fie azotul poate fi 
legat de alţi atomi. în general aproape toate nemetalele se leagă de grupa 
OCN, prin azot. 

Oxicianul se poate uni cu halogenii spre a da pseudohalogeni micşti. Se 
cunoaşte cloro-oxicianul, care este un dimer (OCXCl) 2 , bromo-oxicianul 
OCNBr, care se pare că este în echilibru cu dimerul său : 

2(OCNBr) (OCNBr) 2 

şi iodo-oxicianul care este un dimer (IOCX) 2 . Compuşii cu brom şi iod 
hidrolizează după reacţia : 

60CNBr + 4H 2 0 = 3Br 2 + N 2 + 4C0 2 + 2CO(NHA 
Pun în libertate iodul din ioduri în soluţie neutră: 

OCNX + 2KI = I 2 + KOCN + KX 

Acidul oxicianic CNOH. A fost studiat de F. W o h 1 e r în anul 1822. 

Prin descompunerea acidului cianuric (CN0H) 3 -2H 2 0 şi condensarea 
vaporilor la temperatură joasă rezultă acidul oxicianic. Se mai obţine prin 
acţiunea fosgenului asupra amoniacului la temperatură joasă. 

Acidul oxicianic este un lichid vezicant, cu miros înţepător şi lacri¬ 
mogen. 

Se solidifică la — 79°C şi fierbe la — 64°C. 

Pentru structura acidului oxicianic ar fi posibile două formule : 
NsC — OH acid oxicianic şi O = C = NH (carbimidă) acid izooxicianic. 
Spectrele indică o structură liniară a grupei (NCO). Legătura cu atomul 
de hidrogen face un unghi mai mic de 90° cu linia celor trei atomi. Studii 
de raze X indică pentru sărurile alcaline o structură de tipul O = C = 
N — M (M. Bassidres — 1938), iar determinările magnetice pentru 
ionul respectiv, o structură X=C — O - (J. Goubeau — 1935). Spec¬ 
trul Raman al sării de argint, de mercur, al acidului liber şi al esterilor, 
prezintă indicaţii pentru o structură oxicianică, pe cînd spectrul oxicia- 
naţilor alcalini pledează pentru o structură izooxicianică. 

Acidul cianuric (CN0H) 3 -2H 2 0 şi ciamelida (CNOH) sînt produşi 
de polimerizare ai acidului oxicianic. 

Acidul cianic este foarte solubil în apă cu caracter acid. Este un acid 
slab (pK =3,8). în soluţie acidă concentrată hidrolizează : 

OCN- + 2H+ + H 2 0 = C0 2 + NH+ 
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Formează săruri numite oxicianaţi. Oxieianaţii se obţin prin oxidarea 
cianurilor în soluţie, cu peroxizi alcalini, cu perliidrol, cu oxid de plumb, 
cu hipocloriţi sau prin electroliză în soluţie alcoolică cu catod de mercur : 

PbO + KCN - Pb + KOCN (aq) 

Oxieianaţii de plumb, cupru, argint, mercur sint greu solubili. Oxieia¬ 
naţii se descompun termic pe măsură ce creşte temperatura conform 
reacţiilor: 

SOCNNa = 3 CNNa + Na 2 C0 3 + CO s + N, 

I OCNNa = 2CNNa + Na.CO a + CO + N, 

Există complecşi cu ionul oxicianat ca ligand [Ag(OCN) 2 ]~. 

Prin amestecarea unei soluţii concentrate de oxicianat de potasiu 
şi clorură de amoniu se obţine oxicianatul de amoniu, NH 4 OCN din care 
prin încălzire la 100°C s-a făcut prima sinteză organică a ureei (P. W b li- 
1 e r — 1928). Prin încălzirea ureei se obţine acidul cianic, care prin poli- 
merizare formează ciamelida cu structură probabilă: 

- nh - co - nh - co — 

Acidul f'ulminie CNOlf. A fost descoperit de 11 o w a r <1 in anul 1800. 
j. L. Gay-Lussac în anul 1824 a semnalat izomeria oxicianat ului 
şi fulminatului de argint. Scholl (1800) a propus formula CNOI1. 

Se obţine prin acţiunea acidului sulfuric asupra fulminatului de sodiu. 
Acidul este stabil în soluţie apoasă. Este toxic. în privinţa structurii, s-a 
admis o tautomerie (S i g w i c k s —1939). Astăzi se admite structura: 

:C.=N - OII 

Formează săruri simple (de argint, mercur etc.) si fulminaţi dubli ca de 
exemplu Na.,[Fe(CNO),] • 18H 2 0. 

Fulminatul de mercur se prepară prin tratarea nitrometanului sodat 
cu o sare de mercur : 

ZIIjCNOjN. 1 + Ilg(NOj), = [II 2 CNO t l,IIS + 2NaXO, 

[HjCNOjI. Hg - [C.sNOIj llg + 211,0 

Fulminatul de mercur (PXO) 2 Hg-l/2 1I 2 0, explodează Ia încălzire 
şi lovire. Se utilizează ca amorsă. 

Combinaţii tioeianice. Analog acizilor oxicianic şi izooxicianie, se 
cunosc acizii tautomeri tio- şi izotiocianic : KnO — 8 H şi ITX — C S. 
Prima formă se cunoaşte în cazul acesta în stare liberă pe cînd în cazul 
compuşilor cianici situaţia este inversă. Se cunosc, de asemenea, ditio şi 
diselenodicianul: (SCN ) 2 şi (SeCN) 2 . Aceste combinaţii conţin radicalul 
monovalent SCN~ (sulfocian sau rodan). Numele rodan înseamnă roşu 
şi vine de la culoarea roşie pe care o dau ionii Fe 3+ cu tiocianaţii alcalini. 
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Radicalul SCN~ se aseamănă cu lialogenii şi poate fi considerat ca un 
pseudohalogen. 

Ditiodanul (SCK) 2 . E. Soderbăck (1919) l-a izolat prin acţiunea 
iodului asupra tiocianaţilor de plumb, argint sau mercur în eter absolut: 

Pb(SCX) 2 + Ij = Pbl. + (SCX) 2 

Se poate utiliza şi bromul în disulfura de carbon în locul iodului la tempe¬ 
ratură joasă (— 70°C). Se poate prepara prin acţiunea bromului sau a 
tetraacetatului de plumb asupra acidului tiocianic sau sărurilor în dizol¬ 
vanţi organici anhidri. 

Se mai poate prepara prin electroliza la temperatură joasă a tiocia¬ 
naţilor alcalini (A. J. Melnikov — 1940). 

(SCN) 2 + 2c = 2SCN E° ,= 0,77 Y 

Este un lichid galben care se descompune şi devine roşu. Vaporii 
lasă un reziduu roşu de paratiocian (SCN)„. llidrolizează cu apa : 

(SCN)j + 1J.O = NOSO~ 4- SON- -j- 211 

Ionii XCSO - se descompun formînd ioni SO;~ şi CN - . In soluţii diluate se 
găseşte ca dimer (F. Stei - 1953), in soluţii concentrate se polimeri- 
zează. Este un pseudohalogen cu proprietăţi intre brom şi iod, deci este 
deplasat de clor şi brom din tiocianuri şi el deplasează iodul din ioduri. 

(SON). 21 - i. 2SCN- 
t'a şi iodul, poate fi titrat cu tiosulfat : 

2S 2 0i“ + (SON). = SjO=- -|- 2SCN- 

Ditiociamil este un oxidant. Atacă metalele (Sn, Zn, Cd, Hg, Au, 
Ag) in dizolvanţi organici dînd tiociamiţi. 

Aridul tiocianic HSCN. Acidul liber poate exista în stomac. Tiocia- 
natul de sodiu se găseşte în saliva fumătorilor, în urină şi in anumite ţesu¬ 
turi vegetale. 

Se obţine prin tratarea unei suspensii de tioeianat de plumb sau 
mercur cu un curent de hidrogen sulfurat: 

I'b(SCN) 2 + H a S = PbS + 21ISCN 

Se mai poate prepara prin acţiunea acidului sulfuric asupra tiocia¬ 
naţilor alcalini de amoniu sau de bariu. Din apele reziduale de spălare ii 
gazului de iluminat sau a gazelor cuptoarelor înalte se separă tiocianatul 
de amoniu care reacţionează cu sulfat acid de potasiu : 

2NII, + cs, = NH.SO.N II.S 
NII.SCN + KIISO, = 1 ISON + NII.KSO, 

Acidul tiocianic este un lichid incolor cu gust acid. Este mai puţin toxic, 
decît acidul cianhidric. Se solidifică la — 110°C. Lichidul se polimerizează 

64 -- Tratat de chimic anorganică — voi. n 
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peste — 50°C şi fierbe la 102,5°C. Este solubil în apă şi în dizolvanţi orga¬ 
nici. Este un acid puternic pK ---0,63 —2,72. Din spectrele de micro¬ 
unde s-au determinat distanţele H—N = 1,01 Â, C—S =1,557 A, N-C = 
= 1,218 Â şi unghiul H — N — C = 136°. 

Ar fi posibile trei formule ca şi pentru acidul cianic. Nu s-a putut 
izola, izomerul sulfurat corespunzător acidului fulminic. Deci rămîn for¬ 
mulele : 


NsC-S-H S = C = NH 

A doua este forma izo. Eaza ionului SCN~ = 2,17 A a fost dedusă din măsu¬ 
rători de paraekor. Baza ionică intermediară între valorile teoretice, ple¬ 
dează pentru coexistenţa celor două formule. Acidul izotiocianic nu a fost 
izolat. 

Acizii puternici îl descompun eliberind HCN şi alţi produşi de oxidare 
ca C0 2 sau COS şi polimeri. Ionul tiocianic poate fi oxidat după schema : 

SCN- + 4H a O - 6t = SOj- + CN- + 8H+ 

Iodatul şi cloratul de potasiu îl oxidează astfel după reacţia : 

2SCN- + 3IOg + 2H+ + CI- = 2SO(- + 2ICN + ICI + II 2 0 

Acidul tiocianhidric atacă metalele. Cu zincul de exemplu formează hi¬ 
drogen sulfurat. 

Tiocianaţii sau rodanaţii. Acidul tiocianic formează săruri de tipul 
MSCN. Acestea se obţin prin acţiunea sulfului sau a unei polisulfuri asupra 
unei cianuri, asupra acidului cianhidric sau dicianului: 

kcn + s = KSCN 

Tiocianaţii mai rezultă din acţiunea disulfurii de carbon asupra amo¬ 
niacului, prin deshidratarea tiocarbamatului de amoniu sau din hidra¬ 
tarea ureei. Aceste săruri se mai obţin prin acţiunea hidrogenului sulfu¬ 
rat asupra cianamidei sau atacînd hexacianoferaţii (II) cu un carbonat 
alcalin în prezenţa sulfului. 

Tiocianaţii sînt în general săruri solubile. Sînt greu solubili în apă 
tiocianaţii de mercur, cupru şi aur, iar cel de plumb este destul de puţin 
solubil. 

Tiocianatul de mercur (II), arde cînd este aprins, lăsînd un reziduu 
voluminos compus din cărbune, azot şi sulf (şerpii lui Earaon). 

Prin tratarea unei soluţii care conţine ioni de argint cu un tiocianat 
solubil se formează tiocianat de argint insolubil AgSCN. Pe această reac¬ 
ţie se bazează o metodă de determinare volumetrică a argintului după 
J. Volhard. Drept indicator în această titrare serveşte azotatul de fier 
(III). Cu un mic exces de ioni SCN - se formează Fe(SCN) 3 roşu şi solubil 
în apă. 

Tiocianaţii pot fi desulfuraţi de ionii Fe 2+ , de hidrogen etc: Oxizii 
metalici îi desulfurează şi îi oxidează la cianaţi. Tiocianaţii sînt reducători 
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mai ales în mediu alcalin. în mediu acid se formează (SCN) 2 . în mediu 
acid slut reduşi: permanganaţii, iodaţii, acidul azotic concentrat, apa 
oxigenată. 

Dintre ionii complecşi se indică cei cu mercurul şi argintul: [HgSCN] + , 
[Hg(SCN) 3 p- [Hg(SCN) 4 ]*-, [Ag(SCN) 2 r, [Ag(SCÎT) 3 ]^, [Ag(SCN) 4 ]»-. 
Se cunosc polimeri ai acidului tioeianic (CÎ7SH) 2 , (CNSH) 3 , C 3 ÎÎ 3 HS 3 . 

Cianamida. H 2 I7-Cîf. A fost descoperită de Bineau în anul 183!». 

Se obţine pe cale industrială prin acţiunea acidului azotic sau sulfu¬ 
ric asupra cianamidei de calciu. (S. ShibuyaşiT. Ido — 1952). 

Se mai poate obţine din tiouree prin eliminarea hidrogenului sulfu¬ 
rat la încălzire cu oxid de mercur sau de plumb : 

II 2 X - CS - NIIj + I'bO = HjN — C = N + I’bS II.O 
sau din uree prin deshidratare cu clorură de tionil. 

Cianamida de calciu a fost preparată de A. F r a n k şi îf. C a r o 
(1898) prin încălzirea curburii de calciu cu azot, la 800°C : 

CaCj N, ~ + C.aC.N. 

Prin această reacţie se fixează azotul atmosferic. Cianamida de calciu 
prin hidroliză formează carbonat de calciu şi amoniac. 

Este un solid cristalin care se topeşte la 40°C şi fierbe la 143 —144°C. 
Are momenul de dipol 4,52 D în dioxan. Cianamida hidrolizează in uree 
sub 00°C şi la un pH<7,07. Este un compus amfoter care se poate com¬ 
bina atît cu acizii cit şi cu bazele. Aceste proprietăţi se explică prin echi¬ 
librul : (Y. O t a g i r i — 1949). 


1IN = c = NH NsC - NHj 


Constantele fizico reflectă asociaţii ale moleculelor de cianamida. 
.Momentul de dipol în dioxan implică o stare de rezonanţă de forma K - 
C + =N~ (W. C. S c h n e i d e r — 1950). 

Proprietăţile chimice sînt determinate de prezenţa grupelor nitril 
şi amină care pot reacţiona separat. Hidrogenul născînd o transformă 
in melamină şi amoniac. Hidrogenul sulfurat şi sulfura de amoniu o trans¬ 
formă în tiouree. Cu amoniacul se transformă în guanidină. Cu hidro- 
xizii se transformă în acid carbonic şi amoniac. 

Prin condensarea cianamidei se obţine dicianamida C 2 H 4 E 4 . Dintre 
formulele preconizate sînt indicate cele propuse de W. C. Schnei - 
der (1950) pentru a explica momentul de dipol 8,11D în dioxan la 30°C : 


ii 2 n 

X x:-N=C=N- Şi 

1I,N' 



N=C=N“ 


Tricianamida (melamină) C 3 H 6 FT 6 se obţine industrial prin încălzi¬ 
ră cianamidei sub presiune în prezenţa amoniacului gazos sau lichid. 
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Prin curgere într-uu dizolvant organic la temperatura de 150—350°C 
se formează trimerul. Pentru melamină s-au propus structurile ciclice: 

NHL, NH 

1 ll 



/\ 

II—N N-H 

I I 

HN = C C = XI1 



H 


CARBORANII 

Din cauza lipsei de electroni ai borului, liidrurile de bor îşi datoresc 
stabilitatea unor legături tricentrice mai ales cînd unul dintre cele trei 
centre este atomul de hidrogen. Pentru acelaşi motiv se formează struc- 
euri cu feţe triunghiulare de atomi de bor. 

Structurile unor hidruri de bor de aceste tipuri nu sînt stabile decît 
dacă acestea primesc electroni şi se comportă ca anioni ca exemplu : 
(B 12 H 12 ) 2_ , (B 10 H 10 ) 2- şi B 3 H 8 - (H. C. Longuet — Higgins şi 

M. de Y. Eoberts — 1955; A. B. Pitochelli şi Hawthor- 
n e — 1960—1963). Poliedrul molecular al boranilor se obţine teoretic 
prin adiţia unor grupe BH sau B 2 H 2 la boranii inferiori. în locul acestor 
radicali s-a utilizat acetilena. Astfel de exemplu, boranului (B 12 H 12 ) 2 ~ 
i-ar corespunde carboranul (C 2 K 10 H 12 ) şi boranului B C H 10 i-ar corespunde 
B 4 C 2 H 8 . 

Hidrocarboranii cunoscuţi, corespund serici C 2 B„H 2+ „ n = 10, 9, 
8 , 7, 6. S-au obţinut şi compuşi cu n < 5. 

Dodecahidrodicarbodecaboranul 0 2 B 10 H ]2 a fost primul caiboran obţi¬ 
nut prin reacţia acetilenei cu decaboranul B 10 H U . Decaboranul reacţionează 
cu derivaţi acetilenici după ce reacţionează cu o bază Lewis (L) ca ace- 
toniltrilul, sulfura de etil etc., pentru a deplasa hidrogenul: 

B„ H„ 4- 2L = B 10 H 12 I-2 -f- H a 

BjjHj.Lj + R- CBC-R' = R-r, = C-H' + H ! +2L 

\/ 

RioHio 

Carboranii se mai pot obţine prin descărcări electrice intr-un ames¬ 
tec de boran şi acetilenă (I. S h a p i r o , C. D. G o o d şi B. B. W i 11 i- 
a m s — 1962) : 

dese. electr 

B 6 H 9 + C 2 H 2 -> B 3 C 2 H 6 ,B 4 C 2 H b ,B 6 C 2 H 7 etc. 
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Structura dodecahidrodicarbodecaboranului se vede în fig. 256. 
Cercetări de rezonanţă magnetică nucleară arată că acesta este un 
metacompus şi nu ortocompus ca în fig. 256 (H. Schroeder şi G. D. 
Vickers (1964). Calcule de orbitali moleculari au prevăzut stabili- 




Pig. 256 Fig. 257 

tatea mai mare a izomerului meta (E. H. Hoffman ţi W. N. L i p - 
sco m b — 1963). 

Dicarbodecaboranul dă reacţii de substituţie în care se formează 
compuşi de tipul C.,B 10 H 12 _„ Cl„ sau C 2 B 10 H 12 _„Br, l , unde n = 2, 3, 4, 
6 , 8 , 10 , 11 . 

Prin încălzirea dicarboclecaboranului cu o soluţie alcoolică a unei 
baze puternice se obţine anionul nonaborodicarboranul: 

C,B M H U + C 2 H 5 0- + 2 f.pijOH - (C a B 9 H l2 )- + BţOCjH^j + H, 

Sarea alcalină a acestui compus încălzită la 110—150°C cu acizi anhidri 
AH se transformă în acidul C 2 B 9 H 13 , care pierde hidrogen pentru a forma 
diearboranul C 2 B 9 H U . Prin acţiunea liidrurii de sodiu asupra sa, s-ar forma 
ionul (C^jHu) 8- (fig. 267), care formează cu metale ca fier, mangan, 
reniu compuşi „sandwich” de forma (C 2 B 9 H n )Fe(C 2 B 9 H n ) (A. H. Maki 
şi E. Berry - 1965). Se mai cunosc următorii carborani C 2 B 8 H 10 , 
C 2 B,H 9 , C 2 B 6 H s , C! 2 B 4 H s , O 2 B 4 lI 0 , C 2 B 3 H e , C 2 B 2 H 4 etc. 


SILICIUL 

Simbol: Si; Z = 14; Masa atomică : 28,086 


Siliciul a fost izolat de J. J. B e r z e 1 i u s în anul 1822. H. D a v y 
l-a obţinut în anul 1809 prin acţiunea potasiului asupra silicei. El n-a putut 
izola metalul pe care l-a numit siliciu. H. Sainte Claire Deville 
(1857) l-a obţinut prin acţiunea sodiului asupra sticlei. 
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Stare naturală. Siliciul nu se găseşte în stare nativă în scoarţă, 
deşi intră într-o proporţie de 27,2% sub formă de silice şi silicaţi. 

Cuarţul, modificaţi» stabilă a dioxidului de siliciu, se găseşte uneori 
în stare pură sub forma de cristale incolore, hexagonale, numite cristal 
do stîncă. Există varietăţi colorate : ametistul violet, citrinul galben, 
ntorionul negru, cuarţul fumuriu de culoare brună şi cuarţul trandafiriu. 

Cuarţul este un component al granitului. Prin dezagregarea grani¬ 
tului sub influenţa intemperiilor, cuarţul antrenat de apa ploilor în riuri 
şi mări se depune sub formă de nisip. .Mica şi feldspaţii, alţi componenţi 
ai granitului, sînt silicaţi. 

Feldspaţii sînt aluminosilieaţi de sodiu, potasiu sau calciu. Ortoza 
KAl(Si 3 O s ) este un feldspat monoclinie. Albitul XaAl(8i 3 0,) este un fclds- 
pat triclinic. 

Feldspatoizii sînt feldspaţi mai săraci în siliciu. Se cunoaşte de exem¬ 
plu nefelinul A*aAl(Si0 4 ) şi sodalitul 3NaAl[Si0 4 ]. Nat'l. 

Micile sînt silicaţi de aluminiu, sodiu, potasiu sau litiu, care conţin 
adesea magneziu şi fier. Mica potasică KAl 2 (AlSi 3 O 10 )(OH)„ se numeşte 
muscovit şi mica feromagneziană se numeşte biotit K(Mg, Pe) 3 (1IO, F)„ 
[AlSi 3 O 10 ], 

Prin acţiunea apei, silicaţii se alterează şi se transformă în hidrosi- 
iicaţi. Din olivină (Mg, Pe) 2 (Si0 4 ) în care magneziul este parţial înlocuit 
eu fier s-a format serpentina Mg 3 Si 2 0 5 (0H) 4 . Katrolitul Na z Al.,(Si 3 0,„) • 

■ 2H a O, un zeolit, s-a format pe aceeaşi cale. 

Sub influenţa apei şi a acidului carbonic silicaţii pierd elementele 
alcaline şi alcalino-păniîntoase rămînmd silicaţi hidrataţi, dintre care 
caolinitul Al 4 [Si 4 O 10 (OH) 8 ] şi mont-morilonitul Al 2 [Si 4 0 12 (0H) 2 ] ■ nll 2 (> 
sînt eei mai importanţi. Caolinitul impurificat eu silicat de fier constituie 
argilele. Silicaţii bazici de aluminiu se dezagregă rezultînd diaspor A10 2 I1, 
hidrargilit Al(OH) 3 şi rămîne nisipul în apa rîurilor, lacurilor şi mărilor. 

Acidul silicic coloidal se găseşte in apele hidrotermale. Prin evapo¬ 
rare se depune un gel de SiO, care se solidifică. Opalul este SiO, a.. şi 

hidratat cu învelişuri concentrice colorate, agatul este multicolor, onixul 
are dungi albe şi negre, calcedonia este galbenă şi crisopiazul verde. 

Siliciul se găseşte în aproape toate vegetalele. Gramineele sînt foarte 
bogate în silice. Şi organismele animale conţin silice. Scheletul infuzorii- 
lor şi diatomeelor este format din silice. Depozitele fosile ale acestor sche¬ 
lete formează kieselgurul sau pămîntul de infuzorii. 

Obţinere. Din cauza afinităţii mari faţă de oxigen şi alte nemetale, 
obţinerea siliciului este dificilă. Căldura de formare standard A7/° a unor 
compuşi binari ai siliciului atestă stabilitatea mare a acestora (tabelul 
124). 

In consecinţă, elementul este pus in libertate numai de către rcducă- 
tori puternici ea potasiu, sodiu, aluminiu, magneziu, carbon. 
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J. J. B e r z e 1 i u s (1824) a realizat reacţia de reducere a hexafluo- 
rosilicatului de potasiu cu potasiu metalic : 

4K + Kj[SiF a ] = Si + 6KF 


Tabelul 124. Căldura dc formare stan¬ 
dard a mior compuşi ai siliciului 


Compusul 

Starea 

AH*. kcal/mol 

SiF 4 

gaz 

-370 

SiCl 4 

gaz 

-145,7 

SiBr 4 

lichid 

- 95,1 

Si0 2 cuarţ 

solid 

-205,4 

Si 3 N 4 

solid 

-179,3 


Phipson (1864) a obţinut siliciul prin încălzirea la roşu a unui 
amestec de silice şi magneziu metalic : 

Si0 2 + 2Mg = Si + 2MgO 

Reziduul topit se tratează succesiv cu acid clorhidric, fluorhidric şi sul- 
luric, care dizolvă oxidul de magneziu şi silicea neatacată. 

Industrial, silicea, se reduce în cuptorul electric cu cărbune. Au loc 
reacţiile : 

SiOj + 2C = Si + 2CO 
Si0 2 + 3C = Sic + 2CO 
Si0 2 + 2SiC = 3Si + 2CO 

S-a utilizat şi carbura de calciu, drept reducător : 

3SiO a + 2CjCa = 3Si + 2CaO + 4CO 
Dioxidul de siliciu poate fi redus cu aluminiu în exces : 

4Al + 3SiO a = 3Si + 2Aij0 3 A H = - 162 kcal 

Siliciul format se dizolvă în aluminiu; la răcire, siliciul se separă în 
stare cristalină. Aluminiul în exces se dizolvă în acid clorhidric. 

Hexafluorosilicatnl de potasiu prin topire cu aluminiu separă siliciu : 

3Kj[SiF,] + 4A1 = 3 Si + 6KF + 4A1F 3 

Masa topită se sfarmă şi se tratează cu acid clorhidric. Prin filtrare se 
separă siliciul. 

Prin acţiunea zincului topit asupra hexafluorosilicatului de potasiu, 
se obţine siliciu cristalizat, după îndepărtarea excesului de metal prin 
distilare şi tratarea reziduului cu acizi diluaţi. 
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Tetraclorura de siliciu în stare de vapori reacţionează cu vaporii de 
zinc într-o aparatură de cuarţ obţinîndu-se siliciu indicat pentru diode 
redresoare (D. W. L y o n, C. M. Olson, E. D. Lewis - 1949) : 

SiCl 4 + Zn = Si -f 2ZnCI 2 
Bobind de 



Iodura de siliciu foarte pură se disociază la 1000°C şi siliciul se depune 
pe un fir de tantal încălzit. Se obţine prin această metodă siliciu foarte 
pur (Rubin —1956). 

Rezultate bune se obţin plecînd de la monosilan SiH 4 . Tetraclorura 
de siliciu reacţionează cu hidrura de litiu şi aluminiu. Se formează SiH 4 . 
Elementele care nu formează hidruri gazoase, se elimină în acest fel : 

SiCI 4 + Li A1H 4 = A1C1 3 + LiCl + SiH 4 

în exces de LiAlH 4 nu se formează diboran volatil care ar impurifica mono- 
silanul, ci are loc formarea unei borohidruri de litiu nevolatile : 

LîA1H 4 -1- BC1 3 = LiBII 4 + A1C1 3 

Purificarea siliciului. Siliciul obţinut în metalurgie (95%) se puri¬ 
fică prin tratare cu acizi şi se obţine silicea 99,5—99,8%. Trecerea prin- 
tr*o halogenură şi descompunerea termică a acesteia reduce impurităţile 
de la IO -2 la IO -4 . Pentru scopuri electronice, impurităţile trebuie să fie 
sub IO -8 . Prin metoda topirii zonare P. II. Keck şi W. Van Horn 
(1953), H. O. Theuerer (1955) au obţinut monocristale de 25 cm. 
Metoda prezintă dificultăţi, din cauza punctului de topire ridicat al si¬ 
liciului. O diagramă schematică a topirii zonare se vede în fig. 258. Sta¬ 
diile de purificare se urmăresc prin măsurători de reziştivitate (100 Q. cm 
pentru monocristale cu bor sau fosfor în concentraţie de 5-IO” 9 ). 

Proprietăţi fizice. Izotopii stabili ai siliciului sînt 28 Si(92,27%), 
29 Si(4,68%) şi 30 Si (2,07%). Are raza ionică 0,41 A cuprinsă între cea a 
aluminiului şi a fosforului ?',U 3 + > r««+ > »>+. Elcctronegativitatea 
siliciului este 1,8. După G. Ilcrzberg configuraţia electronică 
a moleculei Si 2 este: KKLL ( ct „ 3 . s *) 2 (<t u 3s) 2 (c^3 p)~ (~„3p) 2 ; 

Siliciul cristalizează în sistemul cubic. El posedă reţeaua diamantului. 
Existenţa varietăţii amorfe este contestată. Distanţa Si —Si în cristal, 
cea mai mică, este de 2,35Â. O formă hexagonală este instabilă. 
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O structură grafitică lipseşte la siliciu deoarece acesta nu prezintă 
tendinţa de a forma legături px cerute de grafit. 

Siliciul formează legături multiple de tip diz—pn într-o serie de com¬ 
puşi. Scurtarea legăturii Si—N în H s SiNCS se pune pe seama legăturii tz 
(D. B. J e n k i n s, R. Kewley şi T. Sugden - 1962). Densitatea 
siliciului este funcţie de impurităţi. La 20°C are valoarea 2,31 g/cm 3 . 
Siliciul se deformează greu. Este foarte casant. Are duritatea 7 în scara 
Molis. Nu este ductil. Este cu atît mai casant cu cît este mai pur. Volumul 
siliciului creşte la solidificare. Punctul său de fierbere este 2477°C şi cel 
de topire 1412 C C. Aceste valori depind de impurităţi. Are conductivitatea 
termică 0,30 cal/cm.s. grd, la 20°C. Siliciul este un element diamagnetic. 
Siliciul se dizolvă in metale topite (Al, Ag). La răcire aceste soluţii separă 
siliciu cristalizat. 

Proprietăţile semiconductoare ale siliciului au fost descoperite de 
W i 1 s o n în anul 1939. La 300°K rezistivitatea siliciului de puritate ab¬ 
solută este 63.10 3 O cm. Impurităţile donoare formate din antimoniu 
şi fosfor transformă cristalul în siliciu semiconductor de tip N şi cele 
acceptoare cum sînt borul, aluminiul, galiul şi chiar aurul în siliciu se¬ 
miconductor de tip P. Banda interzisă are o valoare de 1,1 la 1,2 eV. 
Joncţiunile XPN sau PA P se utilizează ca elemente ale celulelor fotoelec- 
trice şi ca amplificatori. Cristalele de siliciu îmbogăţite în impurităţi P 
sau N sînt utilizate ea redresori (E. Al. Conwell — 1952). 

Proprietăţi chimice. Combinaţiile siliciului sînt aproape exclusiv 
combinaţii covalenţe. în majoritatea combinaţiilor, siliciul se găseşte în¬ 
tr-o stare excitată ns'np* care îi permite să formeze patru legături co- 
valente normale. 

Siliciul se combină cu halogenii. Fluorul atacă siliciul la temperatura 
obişnuită cu incandescenţă, pe cind ceilalţi lialogeni îl atacă la o tempe¬ 
ratură din ce în ce mai înaltă. Siliciul ,,amorf“ arde în curent de oxigen : 

Si + O., = SiO, (a - cuarţ) MI = - 208,3 kcal/mol 


O peliculă de dioxid împiedică reacţia în continuare. Oxidarea depinde 
de starea de diviziune. Siliciul formează cu azotul între 1300 şi 1400°C 
azoturi Si 3 N 4 şi Si 2 N 3 . Se cunosc o serie de compuşi ai siliciului cu meta¬ 
lele. Siliciurile metalelor refractare prezintă mare importanţă ca mate¬ 
riale anticorozive. Acestea se prepară prin topirea directă a siliciului cu 
metalul, prin reducerea oxidului metalic cu siliciu, prin reducerea oxi¬ 
dului metalic şi a silicei cu carbon etc. 

Siliciurile (tabelul 125) sînt compuşi de tipurile AISi, MSi 2 şi M 2 Si. 
Atomul de siliciu are un volum prea mare pentru a intra în interstiţiile 
reţelei metalice, deci soluţiile solide care conţin siliciu se obţin prin sub¬ 
stituirea atomilor metalici. în consecinţă siliciurile au o mare varietate 
de tipuri de structuri cristaline. 
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Siliciurile hidrolizează uşor cu acizii diluaţi, însă produşii sînt mai 
complecşi decît în cazul carburilor. în reacţia : 

Mg,Si + 4H 2 0 = 2Mg(OH) a + Sifl 4 
Tabelul 125. Siliciuri refractare 


Siliciuri 

Sistemul cristalin' 

Densitatea j 

Punctul de topire 

®C 

TiSi 2 

j Ortorombic i 

4,4 

1540 

VSi 2 

1 Hexagonal j 

4,7 

1750 

Nb 4 Si 

I lexagonal ; 


2000 ±100 

NbSi, 

Hexagonal 

5,3 

1950 

TaSi 2 

Hexagonal 

8,8 

2400 

CrSi 2 

Hexagonal 

4,4 

1570 

MoSi 2 

Pătratic 

0,2 

1870 

WSi 2 

Pătratic 

9,3 

2150 

Th 3 Si 2 

1 Pătratic 

i - 

1700 


se obţine o varietate de compuşi cu hidrogenul de la SiH 4 pînă la Si c U 14 . 
Multe siliciuri sînt supraconductoare. Siliciurile au luciu metalic. Sili¬ 
ciurile EeSi, CrSi, MnSi, CoSi şi NiSi care cristalizează în sistemul cubic 
conţin poliedre cu numărul de coordinaţie şapte. Alături de ferosiliciu, 
şi aliajele de calciu-siliciu se utilizează ca dezoxidanţi. 

Nu se cunosc siliciurile de Na, K, Bb, Cs, Al, Sn, Pb, Ag, Au, Zn, 
Cd, Hg. 

La roşu, siliciul reacţionează lent cu vaporii de apă : 

Si + 2H 2 0 = Si0 2 + 21I 2 

Beacţionează însă violent cu hidroxizii alcalini după o slabă încălzire : 
Si + 4NaOH = Na 4 Si0 4 + 2H 2 

Siliciul reacţionează cu fluorurile şi oxifluorurile, formînd tetrafluorură 
de siliciu : 

3 Si + 4PF 3 = 3SiF 4 + P 4 
Si + 2SeOF 2 = SiF 4 + Sc0 2 ± Se 

Siliciul este un reducător puternic şi cu excepţia oxizilor metalelor al¬ 
caline reduce la temperatură înaltă cei mai mulţi oxizi metalici: 

1300°C 

4MgO + Si = 2Mg + Mg 2 Si0 4 

1200°C 

4BaO -f Si = Ba 2 Si0 4 -f 2Ba 

Siliciul reduce carbonaţii alcalini topiţi cu incandescenţă după reacţia : 
Si + 2Na 2 C0 3 = Na 4 Si0 4 + 2CO 
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Un amestec de acid azotic şi acid fluorhidric dizolvă siliciul la cald : 

Si -f- 2HN0 3 + 6 HF = H 2 [SiF 6 ] + NO + N0 2 + 3H a O 

întrebuinţări. Siliciul se utilizează ca redresor şi tranzistor. Pentru 
a avea cristale redresoare se topeşte siliciu în forme într-un cuptor în vid. 
Din lingou se formează discuri care sînt tratate cu acid fluorhidric şi în¬ 
călzite. Pe feţe se depune nichel ca suprafaţă conductoare (H. C. T o r- 
rey şi C. A. W h i t m e r — 1948). Siliciul se utilizează ca baterii so¬ 
lare. O suprafaţă mare de fotocelule PA transformă energia radiantă 
în curent electric. Siliciul poate fi amestecat cu materiale ceramice sau 
carbon şi arse spre a forma materiale cu rezistenţă mare şi materiale 
refractare. Poate fi utilizat ca un catalizator de antioxidare, ca electrod 
în titrările acido-bazice. Oglinzile de siliciu se utilizează în dentistică. 
Siliciul se utilizează la sinteza siliconilor, a siliciurilor, a aliajelor cu si¬ 
liciu şi ca agent de dezoxidare a metalelor. în procedeul H. Bessemer are 
loc reacţia : 

2FeO + Si = Si0 2 + 2Fe 

Se utilizează ca ferosiliciu în industria oţelurilor. în acest caz siliciul reac¬ 
ţionează cu oxigenul. Aliajele ce conţin 10—15% siliciu au proprietăţi 
anticorosive. Se admite formarea pe suprafaţa metalului a unui strat pro¬ 
tector de acid silicic. 


COMBI \AŢII I.lî SILICIUMJI CU HIDROGENUL 

Uidrurile saturate ale siliciului corespund formulei Si„ H 2n+2 . Se 
cunosc termenii pînă la n = 6. Aceste combinaţii se numesc silani (A. 
K t o c k şi A. P. Kreşkov - 1916). Silanii cunoscuţi conţin numai 
legături simple Si—Si. Au se cunosc compuşi cu legături duble sau tri¬ 
ple Si —Si. 

Silanii se obţiu prin acţiunea acidului clorhidric, sulfuric sau fosfo- 
ric asupra silieiurii de dimagneziu. Siliciura de dimagneziu se prepară 
prin t opirea siliciului cu magneziu în cantităţi stocchiometrice. 

Se obţine un amestec de silani care se separă prin distilare fracţionată 
după lichefiere cu aer lichid, sau prin cromatografie gaz-lichid (S. D. 
GokbaleşiW. L. J o 11 y — 1964). 

Acidul clorhidric poate reacţiona cu o suspensie de siliciură de di¬ 
magneziu în diferiţi dizolvanţi. în amoniac lichid au loc reacţiile : 

Mg,Si + 4HC1 = SiH 4 + 2MgCl 2 
Mg 3 Si 2 + GHCl = Si 2 H 6 + 3 MgCl 2 

Tetraclorura de siliciu este redusă la monosilan de LiAlH 4 în eter (Fin - 
hoit şi eolab. 1947) : 

SiCl 4 + LiAlH, = SiH 4 -f A1C1 3 + LiCl 
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Disilanul se obţine printr-o reacţie asemănătoare pornind de la hexa- 
clornra de disiliciu. 

Monosilanul şi disilanul sînt gaze incolore, cu miros respingător la 
temperatura obişnuită, iar ceilalţi termeni superiori sînt lichide (tabelul 
126 ). 


Tabelul 

12 <1. Proprietăţi 

fizice ale 

silanilor 


Sllanul 

SiH 4 

Si,H s 

.Si 3 Hg 

Si«Hi 0 

Densitatea 

Punctul de fierben 

! 1,44 (g) 

2,86 

0,74 

0,825 

°C 

Punctul de topire, 
°G 

-111,4 

- 14,3 

53 

108,4 

-184,72 1 

-132,2 

-117 

- 84,3 


Energia legăturii Si—II în monosilani este E = 80,5 kcal/mol. Mono¬ 
silanul are o structură tetraedrică (simetrie T d ). Distanţa Si—H în mono- 
silan este 1,55Â. 

Stabilitatea silanilor scade pe măsură ce creşte masa lor moleculară. 
Prin încălzire silanii se descompun : 

420*C 

2 Sil r 4 = 2 Sil Io + 2H, = Si 2 -f 411 2 

Disilanul se descompune la 300°C cu formare de monosilan, hidrogen, 
siliciu şi alte hidruri de siliciu (H. J. E m e 1 e u s şi R e i d — 1939). 
Ca intermediari apar radicali liberi SiH 3 , Si 2 H 5 . Silanii sînt oxidaţi chiar 
la temperaturi joase (H. J. E m e 1 6 u s şi Stewar t - 1936) : 

SiH 4 + 20 2 = SiO„ + 2 H 2 0 

Legăturile Si — H au un caracter ionic Si + H - în contrast cu cel al 
legăturii C—H, C“ II 1 şi ele reacţionează în consecinţă. 

Silanii reacţionează cu halogenii sau acizii halogenaţi dînd produşi 
de substituţie. Ultima reacţie are loc în prezenţa clorurii de aluminiu 
drept catalizator (A. Stock şi C. Somieski — 1919): 

SiH 4 + Br„ = SiHjBr -}- IIBr 
SiH 4 + HC1 = SiHgCl + H, 

Hidrurile superioare se clorurează şi cu cloroform în prezenţa tri- 
clorurii de aluminiu : 

Si 3 H 8 + 4CHCI 3 = Si 3 II 4 Cl 4 + 4CH 2 C1 2 

Halogenosilanii reacţionează cu apa formînd siloxani şi cu amonia¬ 
cul formînd amine şi imine : 

3SiH 3 Cl + 4NH 3 = (SiH 3 ) 3 N + 3NH 4 C1 
SiH 2 Cl 2 + 3NH 3 = SiH 2 NH + 2XH 4 C1 
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Soluţiile de hidroxizi alcalini descompun silanii după reacţia : 
Si„H 2n+2 + 2nNaOH + nH a O = nNa 2 Si0 3 + (3n + 1)11, 

jVlonosilanul explodează în prezenţa clorului şi bromului. 

Silanii superiori sînt reduşi de hidrogen în stare născîndă la mono- 
silan. 

Prin acţiunea metalelor asupra siliciu-cloroformului sau siliciu-bro- 
moformului se obţine polimerul (SiH)„ : 

1 

SiHCl 3 + 3Na = 3NaCl +-(Sili),, 


o 


2Si!IBr 3 + 3\Ig - 3MgBr 2 +-(SiH),, 

n 


Silanii superiori se descompun termic în procesele de preparare cu for¬ 
marea unor produşi solizi care sînt nişte polimeri: 

•> 

Si 5 H I2 =-(SiH) n -i- Si 2 H e -j- SiH 4 


Compusul (SiH) n se numeşte polisilină şi are o structură macromole- 
culară : 


H 



Si 

H 


I H 
Si ! 
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l’rin acţiunea acidului clorhidric gazos în alcool absolut asupra 
siliciurii de calciu se obţine polisilenul de compoziţie (SiH 2 )„ (R. 
Schwartz şi Heinrich — 1935). 

fiSiCa 2 /jHCI = (SiH 2 )„ + «Cad. 

Structura dihidrurii polimere este probabil următoarea : 
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Este un compus de culoare brună care explodează spontan la aer şi este 
descompus de acizii minerali cu degajare de hidrogen. 

Silanii au fost utilizaţi ca atmosferă pentru anumite suduri şi s-a 
încercat să fie introduşi în carburanţii rachetelor. 
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HalogenosUanii. Se cunosc următoarele tipuri de kalogeno-silani: 
SiHXg (X = F, CI, Br, I), Si H 2 Xo (X = F, CI, Br, I) SiH 3 X (X = F, 
CI, Br, I) (tabelul 127). 

Tabelul 127. Propritdăţi fizice nle hidro]|<Mio-luilofjeuu -siluirilor 


Compusul 

Starea de agregare 

Functul de topire °C 

Punctul de fierbere °C 

SiHF s 

gaz 

-132 

— 97,5 

SiIICl 3 

lichid 

128,2 

31,8 

SiIIBr 3 

lichid 


111,8 

Sil II 3 

lichid 

8 

20 


O. Ruf f (1905) a preparat halogeno-trifluorsilanul prin acţiunea 
siliciu-cloroformului asupra tetrafluorurilor de staniu sau titan sau asu¬ 
pra trifluorurii de antimoniu : 

3 Sn 1*4 + 4 SiHClg = 4SiHF 3 + 3SnCl 4 

Compusul analog cu clorul se obţine prin acţiunea acidului clorhi- 
dric asupra siliciului la 300—400°C sau asupra ferosiliciului. Trecînd clo¬ 
ruri de alchil peste un aliaj Si—Ca între 250 şi 350°C se obţine triclor- 
silanul (E. G. Rochow - 1945). Metode asemănătoare se pot utiliza 
în cazul compuşilor analogi cu bromul şi iodul. 

Trifluorsilanul se descompune termic astfel: 

4SiHF 3 = SiH 4 + 3SiF 4 -> 2H a + Si + 3SiF 4 

lieacţionează cu alcoolul etilic formînd un ester ortosilicic : 

2SiHF 3 + 4 C 2 H 5 OH = Si(C 2 H 5 0 ) 4 + H 2 SiF # + 2H 2 
Triclorsilanul formează cu oxigenul amestecuri detonante : 

SiHCl 3 + 0 2 = Si0 2 4- HC1 4- Cl 2 

Reacţionează cu liidroxizii alcalini şi trece în silicaţi cu eliberare de hi¬ 
drogen : 

SiHCl 3 4- 5 NaOH = Na 2 Si0 3 4- 3 NaCl 4- 2II 2 0 4- H, 

Difluorsilanul se obţine prin acţiunea trifluorurii de antimoniu asupra 
diclorsilanului : 

3SiII 2 Cl 2 4- 2SbF 3 = 3 SiII 2 F 2 4- 2SbCl 3 

Diclordisilanul se obţine prin acţiunea acidului clorhidric asupra siliciului 
sau a aliajului Si—Cu la temperatură mai înaltă. Se mai obţine prin ac¬ 
ţiunea aldehidei formice asupra tetraclorurii de siliciu în prezenţa ca¬ 
talizatorilor, la cald : 

SiCl 4 4- 2HCHO = SiH 2 Cl 2 4- 2CO 4- 21 ICI 






SILICIUL 


1023 


Hidroxidul de sodiu descompune diflurorsilanul după reacţia : 

SiH 2 F 2 + 4NaOH = Na 2 SiO, + 2NaF + 2H 2 + H 2 0 

Prin acţiunea aldehidei formice asupra tetraclorurii de siliciu la 400°C 
în prezenţa A1 2 0 3 drept catalizator se obţine monoclorsilanul (O. G 1 e m - 
ser şi W. Lolimann - 1954) : 

SiCl 4 + 3HCH0 = SiH 3 Cl -h 3HC1 + 3C0 
Monoclorsilanul reacţionează cu apa trecînd în disiloxan : 

2SiH 3 Cl + H 2 0 = 2HC1 + H 3 Si-0-SiH 3 
Cu dimetil-zincul rezultă metil-silanul: 

2SiH 3 Cl + Zn(CH 3 ) 2 = 2H 3 Si-CH 3 + ZnCl, 


COMBINAŢIILE SILICIULUI CU IIALOOEMI 

Se cunosc lialogenuri ale siliciului de tipul SiX (X = F, CI, Br, I) ; 
(SiX)„ (X = F, CI, Br, I), SiX 2 (X = CI, Br) (SiX 2 )„ (X =F, CI, Br, 
L) ; SiX 4 (X = F, CI, Br, I); Si 2 X 6 (X =F, CI, Br, I) şi Si 3 X 8 (X == CI), 
ki 5 Cl 12 , Si 10 Cl 22 . 

Tetrafluorura dc siliciu SiF 4 . A fost descoperită de C. W. Scheele 
(1771). H. M o i s s a n (1891) a preparat-o direct din elemente, prin ac¬ 
ţiunea fluorului asupra tetraclorurii de siliciu sau prin acţiunea penta- 
fluorurii de iod asupra siliciului. 

Metodele industriale se bazează pe tratarea dioxidului de siliciu cu 
acid fluorliidric rezultat în reacţia dintre fluorină şi acid sulfuric şi pe 
descompunerea termică a hexafluoro-silicaţilor : 

Si0 2 + 2CaF, -}- 2H 2 S0 4 = SiF 4 + 2CaS0 4 + 2II 2 0 
Ba[SiF 6 ] = BaF 2 + SiF 4 

La temperatura obişnuită este un gaz incolor şi sufocant. Fumegă 
în aer. Momentul de dipol este zero. Molecula de tetrafluorură de siliciu 
are o structură tetraedrică cu siliciul în centru. La acest tip de moleculă 
corespund patru frecvenţe fundamentale în spectrul Raman găsite de 
D. M. Y o s t, E. M. L a s s e t r e şi S. T. G r o s s (1936), dintre care 
două sînt inactive în infraroşu. 

Are căldura de formare A H — — 370 kcal/mol, deci este foarte stabilă. 
Este descompusă violent de apă : 

SiF 4 + 2II 2 0 = Si0 2 + 4HF A II = -25,8 kcal 

Cu sodiul şi potasiul se aprinde : 

2SiF 4 + 4K = K 2 SiF e -f 2KF + Si 
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Cu alte metale la temperatură înaltă se formează numai fluoruri: 
SiF 4 4 2MH = Si 4 2MF 2 

Reacţionează cu oxizii metalici cu formare ele fluoruri, dioxid de si¬ 
liciu sau silicaţi : 

2CaO 4 SiF 4 = 2CaF 2 + SiO, 

4BaO 4 SiF 4 - 2BaF, 4 Ba 2 Si0 4 

Reacţionează cu liidroxizii metalici, cu liidroxidul de sodiu şi carbonatul 
de sodiu conform reacţiei : 

SiF 4 4- 4NaOH = SiO, 4 4NaF 4 2H 2 0 

Cu hidroxidul de potasiu rezultă liexafluorosilicat de potasiu ca şi din 
reacţia cu carbonatul de sodiu : 

3SiF 4 4 4 KOI I = Si0 2 4 2K s SiF ( 4 2H z O 
2Xa 2 C0 3 4 SiF 4 = 4XaF 4 Si0 2 4 2C0 2 
2XaF 4 SiF 4 = Xa 2 SiF 6 

Tetrafluorura de siliciu formează o serie de compuşi de adiţie : SiF 4 . 2NH 3 , 
3SiF 4 .2PH 3 , SiF 4 . K(CH 3 ) 3 , SiF 4 .2N(CH 3 ) 3 etc. 

Se utilizează drept catalizator in chimia organică. 

Hexafluordisilanul Si 2 F 6 . A fost preparat de W. C. Schumb 
şi E. L. Gamble în anul 1931 prin încălzirea hexaclordisilanului cu 
difluorură de zinc anhidră : 

Si 2 Cl 6 4 3ZnF 2 = Si 2 F 6 4 3ZnCl 2 

Este un gaz incolor la temperatura şi presiunea obişnuită. Hidrolizează 
instantaneu la aer : 

Si 2 F 6 4 211,0 = H,SiF 6 4 Si0 2 4 H* 

Acidul hexafiuorosilicic H 2 SiF 6 . Se obţine prin hidroliza tetrafluo- 
rurii de siliciu la 00—70°C : 

2SiI* 4 4 2H 2 0 = Si0 2 4 H 2 SiF 6 4 2HF 

Se poate obţine prin acţiunea acidului sulfuric asupra hexafluorosilica- 
tului de bariu : 

Ba[SiF 6 ] 4 H 2 S0 4 = II 2 [SiF 6 ] 4 BaS0 4 

în industrie se pleacă de la minereuri de fosfaţi care conţin şi hexafluoro- 
silicaţi (Weber - 1932). 

în soluţie apoasă au loc echilibrele : 

HoSiFg SiF 4 4 2HF 
SiF 4 4 2H 2 0 4HF 4 Si0 2 



SILICIUL 


1025 


Din cauza descompunerii după aceste echilibre nu se poate obţine anhidru 
prin distilare. Au fost puşi în evidenţă hidraţii H 2 SiF G . #H 2 0(x = l, 2, 
4, 6). Ionul complex este presupus a fi octaedric cu distanţa Si—F de 
1,92 A. 

Amestecul de apă şi acid hexafluorosilicic (13,3%) este considerat 
de Jacobson (1924) ca un azeotrop. în tetrahalogenurile de siliciu, 
cele patru covalenţe se formează prin ocuparea orbitalilor 3 s şi 3 p ai si- 
liciului cu electroni, pe cînd în ionul (SiF 6 ) 2- sînt ocupaţi în afară de 
aceştia şi doi orbitali 3 d. 

Acidul hexafluorosilicic este un acid puternic. Curba de neutralizare 
prezintă două puncte de inflexiune. 

Acidul hexafluorosilicic deplasează acidul carbonic şi chiar acidul 
clorhidric din sărurile lor : 

H 2 SiF 6 + Na s CO, = Xa 2 SiF 6 + C0 2 + H 2 0 
H 2 SiF 6 + 2NaCl = Na 2 SiF 6 + 2HC1 

Cu hidroxizii alcalini reacţionează conform reacţiilor : 

H 2 SiF 6 + 2NaOH = Na 2 SiF 6 + 2H 2 0 
Na 2 SiF 6 + 6NaOH = CNaF + Na 2 Si0 3 + 3H 2 0 

Acidul hexafluorosilicic reacţionează cu A1 2 0 3 , PbO, ZnO, MgO 
pentru a forma liexafluorosilicaţii respectivi. Se cunosc compuşi de adi- 
ţie ai acidului hexafluorosilicic : H.,SiF 6 -2(NH 2 0H)*2IL,0, H 2 SiF 6 *N 2 H 4 , 
II ă SiF 6 .(C 6 H 6 JS-H 2 ). 

liexafluorosilicaţii se mai obţin prin acţiunea tetrafluorurii de sili¬ 
ciu asupra fluorurilor, sau prin dizolvarea unui amestec de fluorură şi 
dioxid de siliciu în acid fluorhidric, în mediu puternic acid. 

Fluorosilicaţii sînt substanţe cristaline, izomorfe cu fluorotitanaţii, 
fluorozirconaţii şi fluorostanaţii. Cei de sodiu, potasiu şi bariu sînt an- 
hidri şi puţin solubili. Cei alcalino-pămîntoşi şi ai metalelor divalente sînt 
hidrataţi. 

Sarea de potasiu se utilizează în chimia analitică pentru caracteri¬ 
zarea potasiului. Acidul hexafluorosilicic şi sărurile sale pun în libertate 
uşor acid fluorhidric. în consecinţă se utilizează ca antiseptice. împiedică 
fermentaţiile, servesc ca mijloc de conservare şi la distrugerea buruie¬ 
nilor. Sărurile [SiF 6 ] [Mg(H 2 0) 6 ] şi [SiF 6 ] [Zn(H 2 0) 6 ] servesc la imper- 
meabilizarea betonului, deoarece reacţionează cu oxidul de calciu din 
beton formînd difluorura de calciu şi acid silicic care astupă porii şi face 
betonul impermeabil. 

Tetraclorura de siliciu SiCl 4 . J. J. B e r z e 1 i u s în anul 1823 a pre¬ 
parat tetraclorura de siliciu, prin încălzirea siliciului în atmosferă de clor : 

300-S10-C 

Si + 2C1 2 - SiCl 4 


65 — Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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Siliciul poate fi înlocuit cu ferosiliciu (G. Martin 11*14). Se poate 
pleca de la dioxidul de siliciu în prezenţa cărbunelui ca reducător, pentru 
a face reacţia exoterină : 

1000 'i ■ 

SiO; + 2C + 2Cl a = SiCl, + 2CO 

Prin trecerea unui curent de acid clorhidric singur sau amestecat cu me¬ 
tan peste un aliaj de cupru-siliciu se obţin cantităţi importante de tetra- 
clorură de siliciu (A. L. Klebanskii şi V. S. Fikhtengolts — 
1357). 

Tetraclorura de siliciu se mai poate prepara prin acţiunea tetraclo- 
rurii de carbon sau a fosgenului la roşu asupra siliciului : 

2C0C1 S + Si = Sici, + 2CO 

Pentru purificare se distilă fracţionat. Tetraclorura de siliciu [este 
un lichid incolor. Vaporii sint sufocanţi. Fumegă în contact cu aerul, da¬ 
torită hidrolizei : 


Sici, + 2H,0 = 4HC1 1- Si0 2 

La 20°C are densitatea 1,4878. Se solidifică la — 68 T şi fierbe la ri7°C. 
Tetraclorura de siliciu are o structură tetraedrică. 

Distanţa Si—CI este 2,02 Â. Această valoare este cu 0.14 A mai mică 
decît pentru legătura simplă. 

Beacţionează eu hidrogenul în prezenţa catalizatorilor şi la diferite 
temperaturi pentru a da SiH 2 Cl 2 şi chiar siliciu pur la 1000—1100°C (A. J. 
M c 1 n i k o v — 1957). In prezenţa aerului la roşu se formează hexaclor- 
disiloxanul: 


4 SiCl, + O, = 2Si a OCl, + 20, 

Cu un exces de oxigen se formează dioxid de siliciu. Prin hidroliză par¬ 
ţială în soluţie de eter la care se adaugă apă, picătură cu picătură la — 78°C 
(W. C. Schumb — 1950) şi distilare fracţionată s-a obţinut Si 2 OCl 0 , 
Si 3 0 2 01 8 , Si,O 3 Cl 10 , Si 5 0 4 Cl 12 , Si 8 O s Cli,, Si 7 O fi Cl 16 şi Si 4 0,Cl e . 

Cu hidrură de litiu şi aluminiu poate fi redusă la monosilan. Majoria 
tatea oxizilor metalici transformă tetraclorura de siliciu in dioxid de si¬ 
liciu. Tetraclorura de siliciu reacţionează cu hidrogenul sulfurat la peste 
500°C. Se obţine Cl 3 SiSH care trece în SiSCl 2 . 

Tetraclorura de siliciu reacţionează cu trioxidul de sulf conducând 
la produşi diferiţi, în funcţie de concentraţie : 

2 SiCI, + 2SO, = SijOCI, + SjOjCl, 

SiCl, + 4S0 3 = Si0 3 4- 2S.0 5 C1 2 

Tetraclorura de siliciu reacţionează cu amoniacul uscat: 

SiCl, + 8NH„ = Si(NIb), + 4NH,C1 
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Prin acţiunea unui amestec de clor şi oxigen asupra siliciului cristalizat 
la roşu se obţin oxicloruri (W. C. SchumbşiO.i 1 . Holloway (1943) : 
Si 2 OCl 6 • Si 3 OjCl s , (SiOCl 2 ) 4 , Si 4 O 3 Cl 10 etc. 

Tetraclorura de siliciu formează compuşi de adiţie : 

SiCl 4 .N(CH 3 ) 3 , SiCl,.(NC 5 H 5 ) 3> SiCl t .4C,H 8 0 etc. 

Tetraclorura, de siliciu se foloseşte pentru prepararea siliciului foarte 
pur şi pentru îmbrăcăminte protectoare pe ceramică amestecat cu alchil- 
lialogenosilani după încălzire şi liidroliză. Se obţin protecţii hidrofuge. 
Amestecată cu vopsele şi răşini sintetice după hidroliză formează îmbră¬ 
căminte antistatică. Protejează firele şi foiţele metalice. 

11 exaclordisilanul Si 2 Cl 6 . După B. E. S t e d m a n (1952) se prepară 
trecînd un curent de clor peste ferosiliciu la 160—240°0 în prezenţa 
clorurii de amoniu sau a clorurii metalelor din grupa I şi II. Se obţine 
în reacţia dintre clor şi siliciu impur, preparat prin acţiunea magneziu- 
lui asupra dioxidului de siliciu. Clorul deplasează iodul din hexaioddi- 
silan: 

Si 3 I, + 3CU = SljCI, + 31. 

Hexaclordisilanul este un lichid incolor care fumegă la aer. Fierbe 
la 147°C şi se solidifică la —1°C. Este un compus stabil sub temperatura 
de 350°C. Prin încălzire la 350°C se obţin cristale uscate (SiCl)„. 

Cu apa se descompune uşor şi rezultă acid silicooxalic : 

Si 2 Cl, + 4HjO = HjSijO, + 6HC1 

Acidul silicooxalic este o substanţă albă cu proprietăţi reducătoare. 
Este probabil o substanţă macromoleculară care cu hidroxidul de sodiu 
se descompune cu dezvoltare de hidrogen : 

H 2 S1 2 0 4 + 4NaOH = 2Na 3 Si0 3 + 2H s O + H 2 

Hidroxizii alcalini îl descompun cu degajare de hidrogen. Hidrura 
de litiu şi aluminiu în eter la 0°C reacţionează cu hexaclordisilanul cu for¬ 
mare de disilan Si 2 H 6 . 

Octaclortrisilanul Si 3 Cl 8 . După IST. L. Walton (1952) se obţine 
trecînd un amestec do clor şi tetraclorură de siliciu peste disiliciura de 
calciu CaSi 2 intre 190 şi 250°C. Este un lichid incolor care fierbe la 213°C. 
Hidrolizează uşor. 

Se cunosc- compuşi ai siliciului de tipul Si„Cl 2 „ +2 unde» =1...6 
(G. U r r y —1964), care rezultă in reacţii catalizate de amine de tipul : 

5Si„CI, = Si,Cl 14 .SiCl, + 3SiCl 4 
3Si s Cl s = Si 5 Cl 12 + 2Si 3 Cl 4 

Tetrabronmra ie siliciu. A fost preparată de O. E u f f şi L. W 6 li - 
Ier (1867) prin acţiunea bromului asupra monosilanului sau asupra te- 
traiodurii de siliciu. 
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Tetrabromura de siliciu pură se obţine trecînd un curent de hidrogen 
încărcat cu vapori de brom la 60°C peste ferosiliciu (Bot ax Ltd şi 
J. Levy 1947). Un curent de oxigen încărcat cu vapori de brom acţio¬ 
nează asupra unui aliaj de calciu-siliciu (60—65% Ca) la temperatură de 
peste 200°C cu formare de tetrabromură de siliciu (W. C. Schumb 
şi C. 11. Klein —1937). Tetrabromura de siliciu se formează prin ac¬ 
ţiunea bromului asupia siliciului, la circa 1000°C. 

Tetrabromura de siliciu este un lichid uleios, incolor, care fumegă la 
aer. Are densitatea 2,77223 la 23,5°C. Se solidifică la 5°C şi fierbe la 
148 — 150°C. Are momentul de dipol zero în tetraclorură de carbon şi 0,55 I) 
în dioxan, din cauza interacţiunilor cu dizolvantul. Spectrul Kaman pre¬ 
zintă patru linii cum era de aşteptat pentru un compus tetraedric. Tetra¬ 
bromura de siliciu este un compus stabil cum rezultă şi din căldura sa de 
formare (Aii = — 95,1 kcal /mol). 

Beacţionează cu oxigenul la diferite temperaturi pentru a forma brom- 
siloxani: Si 3 OBr 6 , Si 3 0 2 Br 8 etc. Cu sodiul şi potasiul formează amestecuri 
explozive. Tetrabromura de siliciu reacţionează violent cu apa : 

SiBr 4 -f 2H 2 0 = Si0 2 + 4IIBr 

Beacţionează cu oxidul de argint (I) şi cu tiocianatul de argint: 

2Ag a O + SiBr 4 = 4AgBr -j- Si0 2 
4AgSCN + SiBr 4 = Si(SCN) 4 + lAgBr 

Tetrabromura de siliciu se utilizează la obţinerea siliciului foarte pur şi 
ca agent hidrofug pentru oţel. 

Tlcxabromdisilanul Si 2 Br 6 . A fost preparat de C h. F r i e d e 1 şi B. 
Ladenburg (1871), prin acţiunea bromului asupra hexaiod-disilanu- 
lui în disulfură de carbon : 

Si 2 I 6 + 3Br 2 «= Si 2 Br 6 -j- 3I 2 

II. M o i s s a n şi II o 11 (1 902) l-a obţinut prin acţiunea bromului 
asupra siliciurii de vanadiu. Este un compus alb cristalizat în lamele rombo- 
cdrice. Este solubil în tetraclorură şi disulfură de carbon. Se topeşte la 95°C 
şi fierbe la 265°C. Hidrolizează uşor. Beacţionează cu oxigenul la 250°C : 

2Si 2 Br, + 0 2 = 3SiBr 4 + Si0 2 

Tctraiodura de siliciu Sil 4 . A fost obţinută de J. J.Berzelius (1824) 
prin arderea siliciului în iod. Prin acţiunea acidului iodhidric asupra siliciu¬ 
lui roşu se formează SiHI 3 şi Sil 4 . Prin încălzirea monosilanului la 80°C cu 
acid iodhidric în prezenţa triiodurii de aluminiu drept catalizator se obţine 
SiHgl, SiH 2 I 2 ,SiHI 3 şi Sil 4 care se separă prin distilare fracţionată (A. G. 
Maddock,C. Beid şi H. I. EmeBus (1939). 

La temperatura obişnuită este o substanţă solidă, albă, cristalizată în 
octoedrii regulaţi, izomorfă cu tetraiodura de carbon. Este foarte solubilă 
în disulfură de carbon. 
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Densitatea de vapori corespunde unei molecule Sil 4 . Fierbe la 290°C 
se solidifică la 123,8 C C. Spectrul Raman, pledează pentru o structură tetra- 
edrică. Arde în aer cu o flacără roşie datorită punerii în libertate a iodului: 

Sil 4 + O, = Si0 2 + 2I 2 

Hidrolizează cu apa. 

Hexaiod-disilanul Si 2 I 6 . A fost obţinut de C. F r i e d e 1 şi A. L a n- 
denburg (1869) în tub închis, la 300°C după reacţia : 

2SiI 4 + 2Ag = 2AgI + Si„I 6 

Tetraiodsilanul care mai rămine se dizolvă în disulfură de carbon la rece. 
La cald se dizolvă şi hexaiod-disilanul care se recristalizează prin răcirea 
soluţiei. Se descompune la încălzire în tetraiodură de siliciu şi iodură de 
siliciu polimerizată (Sil)*. 

Reacţionează uşor cu apa : 

Si 2 I 6 + 4I1 2 0 = 2Si0 2 + 6HI + H 2 

Reacţionează cu bromul în disulfură de carbon şi formează: Si 2 Br 6 şi cu 
diclorura de mercur cu formare de Si 2 Cl 6 . 


COMBINAŢIILE SII.ICII LUI CU OXIGENUL 

Siliciul formează doi oxizi, monoxidul de siliciu SiO şi dioxidul de sili¬ 
ciu Si0 2 . De la ultimul derivă acizii silicici şi sărurile acestora, silicaţii. 

Monoxidul de siliciu SiO. Monoxidul de siliciu solid este termodinamic 
instabil la toate temperaturile (L. Brcwer şi F. T. G r e e n e — 1957) 
avînd căldura de formare standard A H° = —21,4 kcal. 

Prin reducerea dioxidului de siliciu cu diferiţi reducători (Si,C,SiC) 
la temperatură ridicată se obţin soluţii solide formate din siliciu şi dioxid 
de siliciu după cum rezultă din datele de raze X. Se pare că nu există decît 
în stare gazoasă. E. Gastinger (1955) a folosit dioxidul de carbon care 
acţiona asupra carburii de siliciu la 1 300°C şi 0,01 mm Hg : 

SiC + 2C0 2 = SiO + 3CO 

Dioxidul de siliciu poate fi redus de hidrogen la 1 350°C : 

SiOo -f H 2 7ZZf SiO(g) + H 2 0 

E. Z i n 11 şi colab. (1940) au realizat reacţii de tipul: 

1400-1500V 

Cc0 2 + -I Si CeSi 2 + 2SiO 

0,01 mnillg 

Starea sa fundamentală este ( KLL) ( za) 2 (yc ) 2 ( wr.) 4 (xa) 2 . Oxidul de 
siliciu gazos prezintă benzi de absorbţie în ultraviolet între 2 100 şi 2 950 A. 
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Cristalizează într-o reţea cubică (G. G e 11 e r, C. D. Thwimond- 
1955). 

Reacţionează cu oxigenul, reduce apa, dioxidul de carbon, reduce fluo- 
rurile de argint, cupru, mercur cu formarea metalelor, reacţionează cu clo¬ 
rul formînd dioxid de siliciu şi tetraclorură de siliciu. 

Filmele protectoare contra reacţiilor chimice şi filmele antireflectoare 
pentru elementele optice se presupun a fi din monoxid de siliciu. 

Substanţa amorfă se utilizează pentru Întărirea cauciucului natural 
şi a altor elastomeri şi ca pigment in pictură. 

Există o serie de combinaţii ale siliciului care conţin oxigen şi hidrogen. 
Se cunosc din această categorie siliconii şi leucemii, siloxanii, silanolii şi 
siloxenii. 

Siliconii sînt compuşi care se obţin prin acţiunea acidului clorhidric 
asupra unor siliciuri metalice. Leuconii se obţin prin acţiunea luminii com¬ 
binată cu a apei asupra siliciului. 

Siloxanii. Siloxanii sînt substanţe care conţin grupa Si—O —Si (E. J. 
Crane- 1 952). 

Monosiloxanul ( aldehida silicoformică). Se formează prin hidroliza 
dibromsilanului sau a diclorsilanului: 

H 2 SiBr 2 + H 2 0 = H.SiO + 2HBr 

Gazul obţinut se polimerizează pentru a forma o pulbere amorfă (H 2 SiO)„. 
S-au obţinut polimeri ciclici cu ?i=4, 5, fi insă gradul de polimerizare este 
mult mai mare (D. L. B a i 1 e y şi E. R. York — 1957 — 1958). Pro¬ 
babil este vorba de macromolecule filiforme cu structura : 

H II II 

l I I 

-Si-O-Si O - Si - 
I I I 

H II H 

Monosiloxanul se descompune la încălzire in vase închise : 

2II„SiO = Si0 2 + 2H 2 + Si 

Disiloxanul. Acest compus a fost obţinut de A. S t o c k, C. S o m i e- 
s k i şi R. Wintgen (1917) prin hidroliza monobrom sau monoclor- 
silanului. H. J. Emel4us, A.6. Mac D i a r m i d şi A. G. Mad- 
dock (1955) au hidrolizat combinaţiile SiH 3 I, (SiH 3 ) 2 S şi (SiH 3 ) 2 Se: 
2SiH 3 I + H a O = H 3 Si —O —SiH 5 + 2HI 

Este un gaz incolor şi inodor. Fierbe la —15,2°C şi se solidifică la — 144°C. 
Analiza vibraţională arată că molecula aparţine grupului de simetrie Dîd. 
ceea ce arată că unghiul legăturii Si—O —Si este egal sau aproape egal 
cu 180°. 

Disiloxanul arde la aer cu o flacără strălucitoare. în prezenţa oxige¬ 
nului se aprinde : 

(SiH 3 ) 2 0 + 30, = 2SiO. + 3H 2 0 
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Clorul substituie violent hidrogenul din disiloxan. Hidrolizează cu apa : 

(SiII 3 ) 2 0 + H 2 0 = Si0 2 + 4H 2 + Si 

în prezenţa hidroxidului de sodiu se formează silicat de sodiu : 

(SiH^O + H 2 0 + 4NaOH = 2Na,Si0 3 + 5H 2 

Dioxodisiloxanul Si 2 0 3 H 2 . Anhidrida silicoformică se pare că există 
numai sub formă polimerizată. Se prepară pe baza reacţiilor : 

2SiHCl 3 -r 3H 2 0 = 6HC1 + Si 2 0 3 H 2 
2Mg 2 Si + 8NH 4 C1 + 3H 2 0 = 4MgCl a + Si 2 0 3 li 2 + 8NH 3 + 6H, 

Dioxodisiloxanul este o substanţă albă, uşoară şi voluminoasă. în prezenţa 
aerului şi oxigenului arde. Reacţionează cu soluţiile alcaline şi cu hidro- 
xidul de amoniu: 

Si a 0 3 H 2 + 4NII 4 OH = 2(NH 4 ) 2 Si0 3 + 2H 2 + H 2 0 
Reacţionează numai cu acidul fluorhidric. Acizii obişnuiţi sînt fără acţiune. 

Reduce clorurile de aur şi de paladiu la metale, cianura şi clorura de 
mercur (II) la cianură şi clorură de mercur (I). Reduce acizii selenic şi teluric 
la selen şi telur elementar etc. 

Se utilizează ca antioxidant pentru a împiedica rîncezirea grăsimilor 
şi a săpunurilor şi ca inhibitor de coroziune al magneziului. 

Hidroliza derivaţilor R n SiCl 4 _ n conduce la silanoli care se condensează 
formînd siloxani superiori de tipul — SiR 2 —O — SiR 2 —O — SiR 2 —, numiţi 
astăzi siliconi. Polimerizarea depinde de natura radicalului organic. Se obţin 
uleiuri solide elastice sau răşini dure (The Dow Corning Cy — 1943). Aceşti 
produşi sînt stabili la căldură, rezistă la acizi, baze şi oxidanţi şi sînt hidro- 
fobi (R. R. M c G regor - 1954) 

Silanolii. Acidul silicooxalic [Si 2 0,H 2 ] rt . Poli —1, 2-dioxodisilanolul 
a fost preparat prima dată de O. FriedelşiA. Landenburg (1830) 
plin hidroliza Si 2 l 6 . Ulterior, hexoioddisilanul a fost substituit cu Si 2 Cl 6 
sau Si 2 (OC 2 H 5 ) 6 , Si 2 F G etc. (G. M a r t i n — 1914). 

Este o pulbere amorfă, albă, insolubilă în acizii obişnuiţi cu excepţia 
acidului fluorhidric. Soluţiile alcaline şi amoniacale îl descompun cu dega¬ 
jare de hidrogen. Şocurile, frecările şi încălzirea provoacă explozie. 

Siloxenii. Siloxenii sînt polimeri înalţi, solizi şi insolubili, preparaţi 
din siliciura de calciu. Sînt constituiţi din lamele a căror unitate este Si 6 0 ; ;H 6 
(H. Kautsk y - 1928. 1942, 1952) (fig.259). Punctele înseamnă legături 
de hidrogen. Trei atomi de hidrogen ai ciclului hexagonal sînt de o parte 
a lamelei şi trei de altă parte. 

Siloxenul. A fost obţinut de H. K a u t s k i în 1921 prin acţiunea acidului 
elorhidric saupra disiliciurii de calciu la 0°C şi întuneric : 


Si 2 Ca + 2HC1 -f H 2 0 = HSi,OH 4- CaCl 2 + H 2 
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Este un polimer bidimensional. Are densitatea 1,32 la 20°C. Siloxenul 
este nn l>un adsorbant al unor substanţe între lamelele respective. 

Prin clorurare îndelungată se obţine liexaelordisiloxanul Cl 3 îSi—O — 
— SiCl 3 . Legăturile Si—H se rup uşor şi atomii de hidrogen pot fi substituiţi 

cu halogeni, grupe hidroxil, amine, ra- 
| | dicali ai acizilor organici şi minerali 

etc. : 


N./ 


/ 


- HBr = Si. O.HrRr + H. 


Si jj Sl 




\ 


-Si-X + 2N'Hj =-Si-NHj + NH,X 




& H | H 




X 


Pig. 259 


Siloxenul se aprinde la aer. Este des¬ 
compus de baze cu degajare de hidro- 
x O gen. Este un reducător energic. Explo- 

dează cu acidul azotic. 

Dioxidul de siliciu Si0 2 . Silicea şi 
silicaţii formează aproape totalitatea 
scoarţei care are compoziţia rocilor 
eruptive deoarece cele sedimentare şi 
metamorfice au aproape aceeaşi com¬ 
poziţie şi nu sînt abundente. 

Rocile eruptive sînt formate din feldspaţi (ortoză 21,6%, albit 29,2%, 
anortit 10,2%) cuarţ (17,6%), metasilicaţi (CaSi0 3 , 2%; MgSi0 3 , 6,1%; 
FeSi0 3 3,7%; MnSi0 3 ), ilmenit (1,0%), hematit (2,2%), apatit 0,4%. 

Silicea există în stare anhidră cristalizată sub formele : cuarţ, tridi- 
mit, cristobalit, coezit, kreatit, stishovit, melanoflogit şi o formă fibroasă. 
Ultimile cinci forme au fost descoperite după 1951. 

Afară de silicea cristalină, amorfă, de sticla de silice topită se mai 
găseşte în natură silice coloidală. 

Formele cristaline de silice stabile la presiunea de o atmosferă sînt 
date mai jos : 

870°e 1470’C 1710'C 

p - cuarţ x —* p - tridimit , * p - cristobalit ; * lichi.. 

(Hemiedric (Holoedric (C ubic) 

hexagonal) hexagonal) 


578°C 1 


a - cuarţ 


120 —160°C 
a - tridimit 


200-275’C 


a - cristobalit 
(Biaxir.l) 


Coezita este monoclinică, stishovita pătratică, kreatita pătratică, 
silicea fibroasă ortorombică şi melanoflogita cubică (A. W e i s s — 1954). 
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între densitatea acestor forme cristaline de silice şi indicele de refrac¬ 
ţie există o relaţie liniară (fig. 260). C. X. Fenner (1912 — 
— 1914) a definit domeniile de stabilitate ale formelor clasice (cuarţ, 
tridimit şi cristobalit) de silice. Formele a sînt stabile la tein- 
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peratură joasă şi formele 3 la temperatură mai înaltă. Presiunea de va¬ 
pori în fvmcţie de temperatură este dată în fig. 261. La o anumită 
temperatură forma stabilă este cea care corespunde presiunii de vapori 
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cea mai mică. Formele stabile sînt indicate cu linie plină, cele nestabile 
cu linie punctată (E. B. S o s m a n — 1927). Viteza de transformare 
de la o formă la alta este influenţată de mineralizatori. 

Deoarece nu se pot determina presiunile de vapori, diagrama are 
caracter teoretic. Transformările diferitelor forme de silice unele în altele 
s-au studiat utilizînd metoda razelor X, măsurînd conductibilitatea elec¬ 
trică, folosind măsurători dilatometriee, folosind izotopi radioactivi 
(Y. Letort- 1950). 

Cuarţul. Cuarţul sau cristalul de stîncă intră în compoziţia litosferei 
în proporţie de 12%. 

Structura cuarţului constă dintr-un aranjament de tetraedri SiO.„ 
fiecare atom de oxigen fiind comun la doi tetraedri. Tetraedrii se asociază 
după o elice de-a lungul axei trigonale. Fiecare oxigen este în contact 
cu şase oxigeni în cuarţul Ş ceea ce indică un aranjament puţin compact, 
în cuarţul a unghiul Si—O—Si este 143°90\ Dacă legătura ar fi io¬ 
nică unghiul ar fi de 180°, dacă ar fi covalentă unghiul ar fi 90°. Se ob¬ 
servă că este o legătură de tip intermediar. 

Aranjamentul tetraedrilor în jurul axelor ternare elicoidale este spre 
dreapta sau spre stînga în ambele forme de cuarţ de unde rezultă enantio- 
morfismul cuarţului. Cu raze X s-a stabilit că aranjamentul tetraedrilor 
spre dreapta corespunde unui cristal optic levogir şi cel cu înşurubare spre 
stînga unui cristal optic dextrogir. 

Transformarea formei a în Ş este marcată de discontinuitatea multor 
proprietăţi fizice (dilatare, putere rotatorie, birefringenţă) (fig. 262). 



Cuarţul are densitatea 2,649 g/cm 3 la 20°C. Dintre cele peste 500 forme 
de cuarţ predomină cea de prismă hexagonală cu două piramide pe baze. 
Cele două forme din figură sînt ca un obiect şi imaginea sa în oglindă 
ceea ce corespunde la un cristal optic dextrogir şi levogir (fig. 263). 



snuciui. 


Monocristalele de cuarţ se obţin suspendind un cristal care serveşte 
ca germen de cristalizare de un tir de platină intr-o soluţie de silica t de 
sodiu dintru autoclavă de platină încălzită la partea superioară la :!40°P 
şi la partea interioară la 170°C (A. C. Walker —1953, C. S. Browa 
1955). Conductibilitatea electrică a cnarţului este de 1000 pină la 10 000 
ori mai mare în direcţia axei ternare faţă de o direcţie perpendiculară pe 
aceasta. Această conduct ibilitate se datoreşte migrării ionilor alcalini 
prezenţi ca impurităţi de cuarţ. Ionii se deplasează paralel cu canalele 
paralele la axa ternară, ceea ce se poate utiliza pentru purificare. 

Prezintă spărtură concoidală, sticloasă, deci nu clivează. Cnarţul 
este etalonul 7 al sării Mohs. Numai o anumită faţă din cristal are această 
duritate. 

Cuarţul este piezoelectric (K. K. C o o k şi P. G. Weissler — 
1950. Aplicînd o greutate pe feţele normale la axelele binare, pe cele două 
feţe apar sarcini electrice de semn contrar. Cîmpul piezoelectric apare ca 
urmare a'deplasării elastice a atomilor sub acţiunea forţei. Invers, aplicînd 
un cîmp electric la o lamă de cnarţ convenabil orientată, acestea suferă 
o deformare elastică. 

Puritatea cnarţului se explică prin argumente structurale şi geochi- 
mice. Ionul Si 4+ nu poate fi înlocuit din centrul tetraedrilor de oxigen 
de ionii de aceeaşi sarcină Ti, Zr, Sn, Th, U, bogaţi în scoarţa pămîntului 
din cauza volumelor lor mari şi în general a hexacoordinării lor. Ionii de 
Ge 4+ care ar putea substitui siliciul sînt foarte rari în scoarţă. Siliciul 
poate fi înlocuit prin ioni aluminiu şi pentru a se realiza neutralitatea 
reţelei intră ioni Li + , Na + şi K + în număr egal cu cei de aluminiu. 

Există diferite varietăţi de cuarţ natural. Cristalul de stîncă este 
transparent şi incolor. Cuarţul fumuriu are o culoare galben spre brun 
închis. Cel dc culoare neagră se numeşte morion. Cristalul conţine uraniu 
radioactiv sul) influenţa căruia se formează atomi neutri de siliciu ca centru 
de culoare. 

Ametistul are o culoar e de la violet la albastru roşu. Culoarea violetă 
se datoreşte impurităţilor de fier. Centrele de culoare violetă se formează 
prin iradiere naturală şi dispar la încălzire. Citrinul are o culoare galben 
la galben brun. Se presupune că culoarea se datoreşte oxidului Pc 2 0 ; ,. 
Se mai cunoaşte cuarţul roz şi cuarţul albastra care conţin TiO = . 

Calcedonia este o varietate de silice cu structură microfibroasă. Fibrele 
de cuarţ sînt constituite din cristalite de cnarţ. Agatul este o specie de 
calcedonie care conţine panglici continue şi paralele de culoii uniforme. 
Onixul este un agat cu benzi albe lăptoase ce alternează eu benzi brune 
sau negre. Crisoprazul este verde translucid colorat de silicatul de nichel. 
Prasul este verde închis. Heliotropul conţine pete roşii datorită unui oxid 
de fier. Se mai cunoaşte silexul sau cremenea şi jaspul. 

Tridimitul. Tridimitul a fost descoperit ea formă polimorfică a dioxi- 
dului de siliciu de v o n Raţii ( 1868). Joacă un rol important în indus¬ 
tria ceramică. Are o structură lacunară eu largi canale, prin care migrează 
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ionii. Tridimitul conţine impurităţi de Al, Na, K, Ca Ti, cu care formează 
soluţii solide. 

Cristobalitul. Cristobalitul este un mineral rar care prezintă impor¬ 
tanţă în industria materialelor refractare. Structura (3 cristobalitului (fig. 
264) se aseamană cu cea a tridimitului (3 cu deosebire că cristobalitul [3 
are o simetrie cubică cu succesiunea stra¬ 
turilor ABC ABC pe cînd în tridimitul 
{3 o simetrie hexagonală cu succesiune 
ABAB. Cristobalitul prezintă o structură 
deschisă ca şi tridimitul. Cristobalitul 
natural prezintă un deficit de siliciu în 
raport cu formula Si0 2 , compensat de 
ioni de Al 3+ şi alţi ioni. 

Transformarea cuarţului în tridimit 
şi cristobalit are loc greu, deoarece cu 
această ocazie se rup şi se refac legături 
Si—O. Prin încălzire îndelungată cuarţul 
F*g- 264 se transformă în tridimit şi tridimitul în 

cristobalit în prezenţă de mineralizat ori. 
Wolframatul de sodiu utilizat ca mineralizator dizolvă probabil o 
cantitate mică de Si0 2 şi provoacă o recristalizare rapidă. 

Proprietăţi chimice. Silicea este o anhidridă. Reactivi¬ 
tatea mică a dioxidului de siliciu se datoreşte structurii sale macromole- 
culare. 

Bioxidul de siliciu reacţionează cu fluorul, formînd tetrafluorură de 
siliciu : 

Si0 2 + 2F 2 = sîf 4 + o 2 

Carbonul îl reduce la temperatura cuptorului electric (peste 1G00°C): 
Si0 2 + 2C = Si + 2CO A// = 180 kcal 

Metalele (K, Mg, Al, Nb, Ni, U, Fe) reduc silicea cu formare de siliciu 
metalic : 

Si0 2 + 2Fc ÎZ? Si + 2FeO 

Reacţionează cu acidul fluorhidric cu FBr, BrF„ IF 5 , SbF 3 , CF 4 , C 6 F 6 , 
PF 3 şi NOF cu degajare de tetrafluorură de siliciu : 

Si0 2 + 4NaF = SiF 4 + 2Na a O 

3Si0 2 + 4PF S = 3SiF 4 + P 4 + 30 2 

Hidrura de aluminiu şi litiu reduce silicea la siliciu. în funcţie de cantitate, 
hidrura de calciu reduce silicea la siliciu şi CaSi 2 , CaSi, Ca 2 Si. 
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Cu oxizii metalelor, silicea formează metasilicaţi şi ortosilicaţi: 

900°C 

2MgO + Si0 2 = Mg„Si0 4 

1200°C 

Mg.,Si0 4 + Si0 2 = 2MgSiO a 

Cu oxizi acizi formează ioni complecşi ca silcowolframaţi, silicoaluminaţi 
etc. Mult studiate au fost reacţiile liidrotermale dintre silice şi oxidul de 
calciu sau oxidul de aluminiu (III). Se formează silicaţi liidrataţi. Acidul 
fluorhidric, fluoroboric, şi fluorosilicic dizolvă silicea în funcţie de tipurile 
de silice şi de granulaţie : 

Si0 2 + 6HF = H 2 SiF 6 + 2H a O 
Si0 2 + 4IIF = SiF 4 + H 2 0 

Aceste reacţii se utilizează la gravarea sticlei. Hidroxizii alcalini 
atacă uşor silicea hidratată şi mai puţin alte forme : 

TOO’C 

4NaOH + Si0 2 = Na 4 Si0 4 + 2H 2 0 
700°C 

2Na 2 Si0 4 + H 2 0 = Na 2 Si 2 0 7 + 2NaOH 

Bioxidul de siliciu reacţionează la diferite temperaturi cu sulf aţii, fos- 
faţii, aluminaţii: 

1400‘C 

CaS0 4 + Si0 2 = CaSi0 3 + S0 2 + l/20 2 
Ca 3 (P0 4 ) 2 + 3Si0 2 + 5C = 3CaSi0 3 + 5CO + 2P 

Acţiune fiziologică. Praful de silice este absorbit în 
plămîni de protoplasma fagocitelor. Aceste fagocite cu praf se acumulează 
in alveolele plămînului şi le micşorează capacitatea respiratorie. Prin 
degenerescenţa acestor celule se formează un ţesut fibros caracteristic 
silicozei. Silicea amorfă nu este toxică spre deosebire de cuarţ, tridimit, 
cristobalit şi sticla de silice. 

Cuarţul se utilizează ca oscilator piezoelectric, monocromator în 
difracţia, razelor X, pentru lentile şi prisme ale spectrografelor. Cuarţul 
optic activ s-a folosit la separarea izomerilor optici de coordinaţie. Silicea 
coloidală modifică proprietăţile elastomerilor şi ale răşinilor (R. K. Iler 
— 1952). Gelurile de silice numite silicagel absorb vaporii şi se utilizează 
în tehnică pentru uscarea gazelor şi recuperarea substanţelor volatile din 
aer sau din alte gaze. 

Acizii silieiei. Existenţa unui acid monosilicic pare dubioasă. Acidul 
ortosilicie de stabilitate precară se disociază în două trepte pe măsură ce 
creşte pH-ul, ca un acid mai slab decît acidul carbonic : 

Si(OH) 4 H+ + SiO(OH:r K X C~ IO- 9 - 9 la 15°C 
SiO(OH r^=2 H+ + Si0 2 (0H)o - K z ^ 10- 12 - 16 la 25°C 
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Forma anionică tetracoordinată (Si0 2 (0II)i - corespunde metasili- 
caţilor solubili şi nu forma (Si0 3 ) 2- . Ultima formă este numai motivul 
de repetiţie al unui macroion liniar: 
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de unde provin pretinşii metasilicaţi insolubili care se găsesc în natură. 
Acidul disilicic există probabil datorită faptului că a fost caracterizat net 
în esteri: 


(HO) 3 Si - O - Si(OH) 3 

Pornind de la acid monosilicic s-ar putea continua condensarea pen¬ 
tru formarea unor acizi liniari: 

(OH) 

(HO),Si - (O - Si)„— O — Si(OH) 3 
I 

(OH) 

Odată cu obţinerea acidului trisilicic pe seama unei condensări, rezultă 
un acid care nu mai este liniar şi în final se obţine o macromoleculă poli- 
dimensională care conţine soluţie saturată de silice amorfă; se obţine 
astfel un gel. Gelul nu are nici aceeaşi configuraţie, nici acelaşi grad de 
condensare în toată masa sa. Apa inclusă poate fi eliminată prin efectul 
presiunii. Eămîne totuşi o cantitate mică fixată prin incluziune, adsorbţie, 
legături de hidrogen, reţinută de atomi de siliciu ca grupe OH. Chiar 
cristalul de cuarţ obţinut pe cale hidrotermală conţine grupe OH. Este 
aproape imposibil de a obţine o soluţie chiar diluată de acid ortosili- 
cic. Silicea dă cu apa o soluţie care conduce slab curentul electric ceea ce 
permite să se admită echilibrele : 

Si0 2 + nH a O ~? H 2n [Si0 2 + B ] 

H w [SiO, +n ]i=!H+ + [Si0 2 4. n H 2 n _ 1 l~ 

Soluţiile de acid silicic mai mult sau mai puţin pure se obţin prin hi- 
droliza tetraclorurii de siliciu : 

SiCl 4 + H 2 0 = Si(OH) 4 + 4HC1 

Pi in acţiunea acizilor asupra esterilor ortosilicici Si(OR) 4 şidisilicici (liO) 3 — 
Si—O — Si(OR) 3 R. Aelion, A. Loebel şi F. Eiricli (1950) 
au obţinut acid silicic. Prin hidroliza tetraacetosiloxanului Si(OCOCH 3 ) 4 , 
G. Schott şi E. Fischer (1959) au obţinut acid ortosilieic. 
G. B. Alexander (1953) a utilizat răşinile schimbătoare de cat ioni 


(HO),Si —O— Si(OH) 3 - 


(OH) 

I 

► (H0) 3 Si-0-Si-0-Si(0H) 3 - 
I 

(OH) 
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pentru a obţine acidul ortosilicic. Aeizi silicici se obţin şi prin acţiunea 
acizilor asupra silicaţilor. 

Soluţiile de acid silieic sînt instabile. Condensarea depinde depH-ul 
mediului, de temperatură, de concentraţie etc. Acidul silicic proaspăt 
format reacţionează cu acidul inolibdic cu formarea unui complex colorat 
H 4 [Si(Mo 3 O 10 ) 4 ]. Aceasta permite cercetarea evoluţiei acidului silicic deoa¬ 
rece formele condensate de acid silicic nu dau această reacţie. Evoluţia 
acidului silicic a mai fost studiată crioscopic, prin măsurarea conductibili- 
tăţii, apH-ului, a viscozităţii soluţiei. Procesul de condensare a fost studiat 
de H. N. B a u m a n n (1959). 

Soluţiile de acid silicic suficient de concentrate se gelifică. Masa 
lor moleculară şi viscozitatea cresc cu timpul. Gelurile de silice prezintă 
multiple aplicaţii datorită în primul rînd proprietăţii lor adsorbante. 

Silica) ii. Silicaţii naturali au provenit din magma topită. Se formează 
la început silicaţi săraci în SiO.,, adică ortosilicaţi, apoi silicaţi cu un con¬ 
ţinut mai mare in Si0 2 (feldspaţi, mică) şi în sfîrşit dioxid de siliciu curat. 

Silicaţii nu sînt coloraţi. Unii sînt duri, greu fuzibili, cu luciu sticlos. 
Formulele lor chimice nu pot fi inteipretate în mod simplu. Proprietăţile 
silicaţilor sînt determinate în prunul rînd se structura lor. 

Structura silicaţilor se poate elucida prin luarea în considerare conco¬ 
mitentă a rezultatelor analizei chimice şi a metodelor fizico-chimice de 
analiză structurală, în special metoda razelor X. Existenţa unui motiv 
cristalin are sens numai în fază solidă. 

Atomii de siliciu sînt înconjuraţi de patru atomi de oxigen. Legăturile 
între siliciu şi oxigen sînt covalente şi dirijate în spaţiu. Siliciul se găse¬ 
şte în stare de hibridizare sp 3 . Ionul ortosilicat SiOÎ - conţine tetraedre 
simple. Două tetraedre unite priutr-un vîrf formează ionul de disilicat, 
Si 2 05'. Tetraedrele se pot uni prin două vîrf uri pentru a forma cicluri cu 
formulă (Si0 3 )î“ _ sau lanţuri de metasilicaţi cu formulă (Si0 3 )i;"~. Lan¬ 
ţurile se pot lega în benzi, cînd unele din tetraedre se leagă prin trei 
vîrfuri, rezultînd unitatea structurală (Si 4 O u ) 6 -. Cînd trei vîrfuri ale tutu¬ 
ror tetraedrelor se leagă cu alte tetraedre, rezultă compuşi bidimensionali 
cu motivul (Si 2 0 5 ) 2- . Cînd tetraedrul se leagă prin toate vîrfurile re¬ 
zultă compuşi tridimensionali. 

Un rol esenţial în silicaţi îl are oxigenul, care fiind cel mai volumi¬ 
nos ion din silicaţi şi fiind cei mai numeroşi determină geometria 
silicaţilor. Ceilalţi cationi cu raze mai mici ocupă golurile formate de ato¬ 
mii de oxigen. Posibilitatea acestor cationi de a intra în aceste goluri 
depinde de raportul razelor r Cftil> Jr ?nion şi de numărul de anioni din 
care este format golul respectiv. Fiind edificii ionice legate prin forţe 
dirijate de legea lui Coulomb, este necesar ca sarcina unui ion să fie neu¬ 
tralizată de vecinii săi imediaţi, ceea ce este exprimat de regula lui L. 
Pauling (1929). Substituţiile izomorfe sînt foarte frecvente în silicaţi. 
Pentru a se înlocui, ionii trebuie să aibă aproape aceeaşi rază ionică. 
In ca.z contrar va trebui să se substituie mai multe specii pentru ca să se 
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o bţină electro-neutralitatea ansamblului (V. M. Goldschmidt — 
1937). De exemplu, un ion Si 4+ poate fi înlocuit de ionii Al 3+ şi Î7a + . Dis¬ 
tanţa Si—O este 1,62 Â, mai mică decît suma razelor celor doi ioni de 
siliciu (0,39 Â) şi oxigen (1,32 Â) ceea ce relevă o polarizare puternică. 
Raportul razelor ionice ale aluminiului şi oxigenului este 0,75/1,32 = 0,43. 
Deci aluminiul poate lua locul siliciului în golurile tetraedrice şi mai poate 
ocupa goluri octaedrice. 

Elementele care apar în silicaţi au numere de coordinaţie diferite 
(tabelul 128). Silicaţii se pot clasifica din mai multe puncte de vedere. 

Tabelul 128. Numere de coordinaţie ale elementelor caro apar In silicaţi 
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După raportul oxigen legat la siliciu faţă de oxigen legat la cationi, există 
subsilicaţi eu raportul mai mic decît 1 la 1. (ex. andalusita Al 2 0 3 Si0 2 ) 
monosilicaţi (raport 1:1), disilicaţi (raport 2 :1) şi trisilicaţi (raport 3:1); 
(ex. ortoza K 2 0.Al,/j 6 , 6Si0 2 ). 

Silicaţii se pot clasifica după acizii ipotetici de la care provin în orto- 
silicaţi care sînt săruri ale acidului H 4 Si0 4 , ortodisilicaţi care sînt săruri 
ale acidului H 6 Si 2 0„ metasilicaţi care sînt săruri ale acidului H 2 Si0 3 , 
metadisilicaţi (H 2 8i 2 O s ), trisilicaţi (HjSi 3 0 8 ) şi polisilicaţi [H 2i Si„O l2v+2 
V = 3]. 

Silicaţii pot fi clasificaţi din punct de vedere structural (tabelul 129). 
în toate aceste structuri există unitatea SiOJ- cu o structură tetraedrică 
a grupei SiOl - . 


Tabelul 129. Tipuri de structuri dc silicuţi 


Structura 

Grupa 

Exemple 

CompuFul 

Formula 

Insulară 

sior 

si 2 o?- 

Si 3 0 

Si 6 0 18 

Forsterit 

Tortvcitit 

Bcniloit 

Beryl 

MgjSi0 4 

Sc 2 Si 2 0 7 

BaTiSi 3 0 9 

Be 3 Al 2 Si 6 0 18 

Lanţ 


Lnstatit 

Wollastonit 

Rhodonit 

MnSiOg 

Ca 3 Si 3 0 9 

Mn i>Si fi O, 5 

Bandă 

(Si,O n )»- 

Trcmolit 

Ca 2 Mg 5 Si 8 0 22 (0H) 2 


(Si a O„)">- 

Xonotlit 

CagSigO^ţOH);, 

Bidimensională 

(Si 2 0^")„ 

Talc 

Mg.Sl.O.cfOH), 



Mică 

AlgKSijAIOjoţOIOa 



Caolii.it 

Al e Si 2 0 6 (0H) 4 

Tridimensională 


Feldspaţi 



SiOJ" 

Albit 

NaAlSia0 8 


Al Oj - 

Sodalit 

NagClaSigAlgO^ 



Natrolit 

Na,Si,Al,0 ?n -211,0 


(SiO.) 

Cuarţ 

Si0 2 


Diferite structuri rezultă din modul de legare al acestor tetraedre (struc¬ 
turi insulare fig. 225, structuri în lanţ fig. 266, structuri în bandă fig. 267 
şi structuri stratificate fig. 268). 

Structura silica Iilor. Silicaţii cu structură insulară. Prin¬ 
cipalii silicaţi care conţin ioni SiO;~ sînt: forsteritul Mg 2 Si0 4 , fayatitul 
Fe 2 Si0 4 , olivina (Mg, Pe) 2 Si0 4 , zirconul ZrSi0 4 , toritul ThSi0 4 , grosularul 
Ca 3 Al 2 (Si0 4 ) 3 , norbergitul Mg 3 (OH,F) 2 (SI0 4 ), topazul Al 2 fF 2 (Si0 4 )], 
silimanitul, andaluzitul şi cianitul, toate cu formula Al 2 [0(Si0 4 )], muli- 
tul 3Al 2 0 3 .2Si0 2 etc. 

Dintre silicaţii care conţin ioni se citează tortveititul Sc 2 Si 2 0 7 

şi hemimorfitul Zn 4 [(OII) 2 Si 2 0 7 ].H 2 0. 


6:> — Tratat de chimie anorganică 


voi. II 
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în structura olivinei (fig. 269) se pot distinge tetraedreizolatetSiOj] 1- 
şi octaedre izolate MgO e (J. B i s c o e şi B. E. W a r r e n — 1933). 
Fiecare oxigen O 2- din vlrful tetraedrelor [Si0 4 ] 1_ îşi împarte o valenţă 
liberă cu trei atomi de magneziu. 

4 

Valenţa electrostatică a siliciului este — = 1, cea a magneziului este 

— = — . Un atom de oxigen interacţionează cu 
6 3 

un atom de siliciu şi cu trei atomi de magneziu. 

Sarcina oxigenului este neutralizată deci local: 



2 1 

Valenţa electrostatică a oxigenului este — = —* 

Fiecare magneziu este legat de şase oxigeni. 

Sarcina doi a magneziului este neutralizată local 

deoarece:6. -^-=2. Fiecare oxigen din vîrful 

tetraedrului de siliciu neutralizează — sarcini 

3 

ale magneziului. De oarece un astfel de oxigen 
este legat de trei ioni de magneziu, înseamnă 
că un ion de oxigen din vîrful tetraedrului SiOj - F *S- 269 

cheltuieşte pentru neutralizarea sacinilor mag¬ 
neziului 3-^ = 1 sarcini şi îi vor rămîne una pentru neutralizarea sarci¬ 
nilor siliciului. Întrucît există patru astfel de atomi pentru fiecare siliciu 
înseamnă că sarcina patru a siliciului este neutralizată local. 

Topazul Al 2 [F 2 Si0 4 ]. 
Ionul F _ poate fi substituit 
prin ionul OH - . în structura 
topazului (fig. 270) apar te- 
ai 3+ traedre [SiOţ~] izolate şiocta- 
99 _ edre [A10 4 , OH, F]. Din cele 

q F~şi 0H“ şase vîrfuri ale grupei octa- 
edrice, patru sînt ocupate de 
o 0 2 “ oxigen, unul de ioni OH~ şi 

celălalt de ioni F~. Fiecare 
octaedru are patru vîrfuri 
comune cu tetraedrele SiOj" 
prin punţi de oxigen. Cele¬ 
lalte două vîrfuri ale octa- 
edrelor sînt comune cu octa- 
edrele vecine prin punţi de 




Fig. 270 
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OH - şi F". Fiecare ion O 2- din vîrfurile tetraedrelor SiOÎ - îşi împarte va¬ 
lenţa între doi ioni de aluminiu. Fiecare ion de aluminiu îşi neutra¬ 
lizează sarcina cu 2-—sarcini ale ionilor OH“ şi F“ şi cu 4- sarcini 
2 2 

de la ionii O-’ - : 3=2- —- + 4- —. 

2 2 



®Bo 2+ 

© Ti lf+ 
o O 2 ' 


B en i t o i t]u 1 BaTi(Si 3 O g ). Structura sa constă din cîte trei tetraedre 
SiO* - care se leagă ciclic. (J. D. H. D o n n a y şi W. Nowack i—1954). 
Titanul şi bariul ocupă goluri octaedrice formînd grujie (Ba0 6 ) şi (TiO e ) 
(fig. 271). 

Ionii de oxigen de la grupul tetraedrelor libere ale ciclului îşi satisfac 
valenţele după formula : 

i _4 , i 4 j 2 

4 6 6 

Ionii de oxigen exterior ciclului îşi neutralizează sarcina cu sarcini de la 
titan de la bariu |-^-J şi de la siliciu |y j după formula : 

o _ i. JL _i 

6 6 4 

Alţi silicaţi ciclici sînt wolastonitul Ca 3 (Si 3 0 9 ) şi berilul Al 2 Be 3 (Si 6 0 18 ). 

Silicaţii cu] structură în lanţ. Silicaţn cu macroioni liniari se împart 
în două grupe : grupa piroxenilor şi a amfibolilor. Reprezentanţii carac¬ 
teristici (lin grupa piroxenilor sînt: enstatitul MgSiO s , diopsidul CaMg 
(Si0 3 ) 2 , spodumenul LiAl(Si0 3 ) 2 jadeitul LiAl(Si0 3 ) 2 . Din grupa ătnfi- 
bolilor fac parte : antofilitul Mg 7 [(HO) 2 (Si 4 O n ) 2 ] tremolitul Ca 2 Mg 5 [(HO) 2 
(Si 4 O n ) 2 ], hornblendele dintre care se citează azbestul Mg 6 [(HO) 6 
(Si 4 0 n )]H 2 0. 
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Grupele SiOt - se pot lega între ele sub formă de lanţuri simple sau lan¬ 
ţuri duble. Astfel de silicaţi se găsesc în clasa piroxenilor : clinoenstatitul 
MgSiOg, diopsidul 0aMg(SiO 3 ) 2 etc. în wollastonit CaSi0 3 sau Ca 3 Si 3 0 9 
se recunosc lanţuri triple. 

Clinoenstatitul. Structura clinoenstatitului (B. E. W a r- 
ren şi J. B i s c o e — 1931) se caracterizează prin lanţuri formate 
din tetraedre SiOt~ legate prin vîrfuri (i'ig. 272). Radicalul care se repetă 
este SiOi - de unde formula clinoenstatitului se poate scrie Mg 2 Si 2 0 6 . 
Alături de lanţurile de tetraedre de siliciu apar lanţuri de octaedre MgO s 
cu vîrfuri comune. 

D i op s id u 1. Structura diopsidului (B. E. Warren şi W. L. 
B r a g g — 1928) se caracterizează prin lanţuri formate din tetraedre 
Si0 4 ~ legate prin vîrfuri. Atît ionii de magneziu cît şi cei de calciu ocupă 
goluri octaedrice. în diopsid o parte din ionii de magneziu din structura 
clinoenstatitului sînt înlocuiţi izomorf prin ioni de calciu. Deoarece 
volumul ionilor de Ca 2+ este mai mare decît al ionilor de Mg 2+ structura 
devine mai afinată. Din această cauză prezintă o stabilitate mai mică. 
Stabilitatea mai mică îi permite să aibă o activitate chimică mai mare 
decît clinoenstatitul. Un ion de calciu ca şi unul de magneziu îşi neutralizează 
local sarcinile deoarece ocupînd goluri octaedrice se leagă de şase ioni 
de oxigen care le neutralizează fiecare cîte o treime din sarcină (fig. 273). 



Silicaţi cu structură bidimensională. Principalii silicaţi cu structură 
stratificată, bidimensională sînt: apofilitul KCa 4 (F)(Si 2 0 5 ) 4 .8H £ 0, eao- 
linitul, diekitul şi nacritul toţi cu formula Al 2 (II0) 4 (Si 2 0 6 ), talcul Mg 3 (HO) 2 
(Si 2 0 5 ) 2 pirofilitul Al 2 (H0) 2 (Si 2 0 5 ) 2 , montmorilonitul Al 2 (H0) 2 (Si 2 0 5 ) 2 mus- 
covitul KAl 2 [(OH),F) 2 (AlSi 3 O 10 )], biotitul K(Mg, Fe) 3 [(HO, F) 2 (AlSi 3 O 10 )]. 
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O structură bidimensională cu grupe perechi este formată de alumine 
silicatul de aluminiu cu formula Al(AISi0 5 ). Aceasta se numeşte silimanit 
(fig. 274). Se recunosc grupe tetraedrice de SiOÎ - şi A10*“ care formează 
două cîte două perechi distribuite în lanţuri în direcţia axei c. în vîrfurile 
şi în centrul patrulaterului se observă octaedre (A10 6 ) care îşi leagă vîr¬ 
furile cu tetraedrele şi formează un 
lanţ de-a lungul unei axe perpendicu¬ 
lare pe planul figurii (axa c). Această 
structură în lanţ imprimă un caracter 
fibros acestui silicat. 

O structură bidimensională dublă 
cu grupe perechi apare în tremolit şi 
crisotil. Aceştia sînt hidrosilicaţi de 
calciu şi magneziu. Tremolitul are for¬ 
mula 2Ca0.5Mg0.8Si0 2 .H 2 0, iar cris- 
otilul are formula 3MgO. 2Si0 2 .2II 2 0. 
Structura tremolitului (B. E. W a r- 
ren — 1929) este dată în fig. 275. Se 
observă lanţuri fragmentate de tetra- 
2 _ >lf+ edre[Si0 4 ]' 1- ,lanţurifragmentatedeoc- 
0 Al •, o © 0 » • Sl taedre(MgO c ), grupe (0aO 8 ) aşezate între 

Fig- 274 lanţuri şi care au provocat fragmentarea 

acestora. în vîrfurile ectaedrelor (MgO e ) 




• Mg 2+ o O 2- • Ca 2 -*- © OH - 

Fig- 275 


sînt aşezaţi fie ioni de oxigen cu valenţă liberă, comuni îetraedrelor de 
(Si0 4 ) 4- , fie liidroxil (OH) - . Se observă că vîrfurile octaedrelor ocupate 
cu ionii O 2- sînt comune cu vîrfurile tetraedrelor, pe tind vîrfurile ocu¬ 
pate de OIT - nu sînt comune. Aceşti silicaţi cu structură în bandă au 
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aspect fibros. Cind legătura dintre lanţuri este slabă, clivajul este pro¬ 
nunţat. Fenomenul se observă mai ales la crisotil. 

Silicaţi cu structură stratificată. Melilitelc, akermanitul, gehlenitul 
sint silicaţi anhidri cu structură stratificată. Pirofilitele, talcul, mica, 
caolinitul, mineralele argiloase sînt silicaţi hidrataţi cu structură strati¬ 
ficată. 



Fig. 276 


Talcul (steatitul). Talcul este un silicat de magneziu liidratat cu 
formula 3MgO. 4Si0 2 . H 2 0. în structura talcului (S. B. Herdricks — 
1938) (fig. 270), se observă tetraedre (Si0 4 ) şi octaedre [Mg0 4 (011) 2 1. 
Tetraedrele (Si0 4 ) se leagă între ele prin trei punţi de oxigen formînd 
cicluri de cîte şase. Bazele tetraedrelor formează un plan, de unde rezultă 
o structură stratificată. Yîrful liber al tetraedrelor este comun cu vîrful 
octaedrelor. Ionii O 2- , Si 4+ ,Mg 2r , OH" sînt aşezaţi fiecare în cîte un strat 
paralel cu straturile formate de ceilalţi atomi. Două straturi de tetraedre 
şi unul de octaedre formează un pachet de straturi. Pachetele de straturi 
se leagă între ele prin forţe van der Waals. Din aceasta rezultă clivajul 
foarte pronunţat al talcului. 

Mica. Mica este un aluminosilicat de potasiu hidratat cu formula : 
Al.,K[Si 3 AlO 10 (OH) 2 ]. în structura acestui silicat (fig. 277) se observă 
tetraedre (SiOt - )şi (A10 4 -), aşezate în cicluri de cîte şase, legate prin punţi 
de oxigen (W. W. Jackson, J. West — 1933), la trei tetraedre 
(SiOj-)se intercalează un tetraedru (A10 4 _ ). între două straturi se plasează 
octaedre [A10 4 (0H) 2 ] cu patru vîrfuri ocupate de ionii oxigen ai tetredrelor 
(Si0 4 ~)şi două ocupate de ionii OH - . 

Tetraedrele (AlOt - ) dispun de o valenţă liberă a oxigenului care este ne¬ 
utralizată de ioni cu rază mare ca : K + , Na + , Ca 2+ . La 16 tetraedre de aluminiu 
şi siliciu apar patru cationi K + în goluri dodecaedrice (KO ia ) (fig. 277). 
Ionii O 2- , Si 4+ , Al 3+ , K + , OH - sînt aranjaţi fiecare în planuri separate 
paralele, de unde rezultă structura stratificată. Straturile sînt legate prin 
ionii alcalini unde legătura este mai slabă şi substanţa clivează. Cationii 
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alcalini legaţi mai slab sint foarte reactivi. în acest mod se explică reacţia : 
mică + H 2 0 = caolinit. 

Montmorilonitul. Aceeaşi structură ea a montomoriloni- 
tului o au mineralele argiloase : pirofilitul, ilitele, doritul, beidelitul etc. 
Montmorilonitul are formula A1.0 3 -4Si0 2 H 2 0 + mH 2 0. Structura 



# K + ® Al 3+ @ OK" O O 2 ' 

Fig. 277 

montmorilonitului (fig. 278) conţine doua. straiuri detetraedre (SiO{ - ) 
dispuse în inele hexagonale. Aceste straturi sint. legate prin intermediul 
unui strat de octaedre [AlG.,(OH) 2 ] care posedă vîrfuri comune cu ale 
tetraedrelor. Aceste trei straturi constituie un pachet, de formulă 
Al 2 O 3 . 4 SiOjj.H 2 O. Montmorilonitul absoarbe apă între pachetele de 
straturi care nu sint legate propriu-zis de reţea, de unde rezultă formula 
Al 2 0;}-4Si0 2 .H 2 0 all 2 0. Moleculele de apă ocupă vi duri le unei prisme 
hexagonale. De aci rezultă că în jurul unui oxigen al unei molecule de apă 
se găsesc patru alte molecule în vîrfurile unui tetraodru. Cantitatea de apă 
dintre straturi este variabilă. La deshidratare apa este cedată progresiv 
cu ridicarea temperaturii. Distanţa dintre straturi scade de la 
montmorilonitul saturat cu apă 19,6 A, la cel uscat în aer, la 8,6 Â. Prin 
uscare cristalul se contractă prin hidratare se umflă. Plasticitatea argilelor 
montmorilonitice şi bentonitice se explică prin structura, lor. 
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Caolinitul. Caolinitnl este un hidroaluminosilicat cu formulă 
Al 2 0 3 .2Si0 2 .2H 2 O. Aceleiaşi formule ii corespunde dichitul, nacritul, 
anauxitul. Structura caolinitului constă dintr-un strat de tetraedre (Si0 4 ) 




legate între ele prin două vîrfuri în inele hexagonale (fig. 279) (J. W. 
Gruner — 1932). Din acest strat este legat un strat de octaedre 
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[A10 2 (0H) 4 ]. Fiecare ion Al 3+ îşi neutralizează sarcina eu 2* y sarcini de 

a ionii de oxigen şi cu 4- sarcini de la ionii OH - . Acest pachet de 

straturi nu este legat în nici un fel de pachetul următor. De aici ur¬ 
mează clivajul eaolinitului. Aşezarea straturilor unele sub altele ordo- 



o C-Caart fi-Cmrt 



cL-Cuart (3 -Cuarf 

» r 


Fig. 280 

nează grupele structurale sub o anumită inclinare caracterizată de un¬ 
ghiul dintre axele (100) şi (001). 

Caolinitul s-a format la temperatură joasă, dichitul in apele hidro- 
termale la temperaturi mijlocii, nacritul la temperaturi mai înalte prin 
fenomene hidrotermale şi pneumatolitice. 

Silicaţi cu structură tridimensională. Stările polimorfe ale silicei : 
cuarţul, tridimitul şi cristobalitul au o structură formată din tetraedre 
(SiOi - ) formînd inele hexagonale care se leagă prin toate vîrfurile cu punţi 
de oxigen (fig. 280, a , b). 

în p-cuarţ nodurile ocupate de atomii SiOSi formează un unghi de 
150°, pe cînd în a-cuarţ şi a-tridimit acesta este de 180°. în consecinţă 
tetraedrii în p-cuarţ se rotesc în sensul unui şurub cu pas dublu (fig.280, 
a, b, c). în a-cuarţ şi a-tridinit fiecare al treilea rînd al reţelei spaţiale se 
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repetă. în cristobalit unghiul SiOSi este tot de 180°, dar aşezarea este de 
aşa natură încît se repetă al patrulea rînd al reţelei spaţiale. 

Feldspaţii. Feldspaţii sînt aluminosilicaţi alcalini sau alcalino- 
pămîntoşi. Se cunoaşte albitul Na[Si 3 A10 8 ], anortitul Ca(Si 2 Al 2 0 8 ),care 
sînt feldspaţi sodici sau plagioclazi (triclinici), şi ortoclasul K(AlSi 3 0 8 ), 
celsianul Ba(Al 2 Si 2 O to ) care sînt feldspaţi potasici (monoclinici). 

Structura feldspaţilor este alcătuită din grupe (SiOî - )şi (AlOt - ) 
aşezate în inele de cîte patru (fig. 281). La feldspaţii alcalini (H. S o r u m 
— 1953) fiecare inel este format din trei tetraedre (SiOl - ) şi un tetraedru 
(AlOf - ) iar la cei alcalino-pămîntoşi două inele sînt de un fel şi două de 
altul. Tetraedrele SiOt - au toate valenţele saturate şi fiecare tetraedru 
(AlO* - ) are o valenţă liberă. Această valenţă este saturată de ionul jS'a + . 
în cazul anortitului la fiecare două tetraedre (AlO*-) există unionCa 2+ . 
Cationii ocupă goluri decaedrice (NaO 10 şi CaO 10 ). Clivajul are loc pe di¬ 
recţia planelor formate de cationii ^Na + sau Ca 24 '. 



Fig. 281 Fig. 282 


Prin hidratare aceşti cationi sînt înlocuiţi cu molecule de apă. Hidratarea 
sau hidroliza feldspaţilor stă la baza genezei caolinitului şi argilelor. 

Sodalitul. Zeoliţii şi ultramarinele sînt aluminosilicaţi cu struc¬ 
tură tridimensională. Se cunosc zeoliţii: natrolitul Na 2 (Al 2 Si 3 O 10 ) • 2H 2 0, 
heulanditul Ca(Al 2 Si 6 O ie ) • 5H 2 0 şi analcitul Na(AlSi 2 O e ) • H 2 0. 

Sodalitul clorosodic are formula ^STagCl^SigAlgO^) şi ultramarinul 
(AlSi0 4 ) 6 ]. în sodalit apar inele de 12 tetraedri (SiOî - ) şi (AlOI - ) 
de formulă (Si 6 Al e 0 2 4 ) 6_ . în inele alternează un tetraedru de (SiOl - ) cu unul 
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de i Alo; }. Inelele mariseinchid eu inele de şase tetraedre şi formează o 
structură cavernoasă (T. F. W. B a n t h — 1932). în caverne se plasează 
cationi eu rază mare Xa l K , Ca 2 + ete. şianionicurazămareCl - , SO;~, 
OH- ete. (fig. 282). 

La un inel de şase tetraedre se adiţionează un ion CI- şi patru ioni Na + 
cu eoordinarea (ClNa 2- ). Sarcina clorului este neutralizată conform rela¬ 


ţiei : 



Celorpatru ioni de Na + le rămîn cîte 


3 


4 


sarcini, 


deci in 


lotul 



= 3 sarcini ale ionului complex (ClNaJ - ). Inelul de şase te- 


traedre conţine trei tetraedre (Alt)}-), cu trei sarcini negative de oxigen 
care sint neutralizate de trei sarcini pozitive ale sodiului. 

Aşezarea ionilor 01“ şi N a în golurile mari este foarte labilă. Ionii pot 
migra din reţea fără ca aceasta să se modifice. Ionii Cl~ pot fi substituiţi de 
ioni S();-, COI", OH" etc., iar ionii Na + pot fi substituiţi cu ioni K + , Ca 2 ', 
Mg 2 etc. Acestea sint reacţii reversibile do schimb de ioni sau reacţii 
zeo’itiee. în cavităţi intră molecule de apă sau alte molecule care se leagă 
prin forţe van der Waals. Cavităţile posedă anumite dimensiuni. Nu pot 
intra in aceste cavităţi molecule mai mari. De asemenea, moleculele foarte 
mici faţă de dimensiunile cavităţii sint reţinute slab. în consecinţă, zeoliţii 
sint absorbanţi selectivi. 

în ultramarin o serie de grupe negative intră în cavităţi NaSO, , 
Nas. . şŞ- şi neutralizează sarcinile electro-pozitive ale agregatului tridi¬ 
mensional Na 8 Al 6 Si,01i + . Mineralul lazurit Na s Al 0 Si 6 O M S 2 are o culoare 
frumoasă albastră. Borul poate substitui siliciul şi aluminiul; selenul şi 
telurul pot înlocui sulful; sodiul poate fi substituit de multe elemente 
(P. M. 4 aeger — 1929). Litiul produce o culoare albastru sau violet, 
manganul verde, selenul roşu, telurul galben etc. 

T e h n olog i a s Uitaţilor. Cimentul. Se numesc cimenturi 
acele substanţe care formează un mortar împreună eu nisip şi care se întă¬ 
resc numai în contact cu apa. 

Cimentul portland se obţine prin caleinarea unui amestec de piatră 
de var şi argilă în proporţiile care să asigure o compoziţie finală dorită. 
Componentele măcinate şi amestecate se ard în cuptoare rotative tubulare, 
încălzite direct cu flacără de gaz, păcură sau praf de cărbune, la 1400- 
1450°C. Materialul se prezintă sub forma unor granule cenuşii (klincher) 
din cauza unui inccput de topire. Acesta se macină foarte fin. Compoziţia 
medic a cimentului este dată în tabelul 130. 


Studiul microscopic relevă existenţa unei mase sticloase în care se 
găsesc compuşi cristalini, numiţi după literele alfabetului: alit, belit, 
eclit etc. 


Prin sinteză, microscopic, roentgenografic, s-a dovedit că alitul este 
silicat tricalcic (3CaO • Si0 2 ). Acesta formează soluţii solide cu alumina- 
rul tricalcic (3CaO • A1 2 0 3 ), în anumite limite. 
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Beli tul constă din (U-2CaO • SiO z sub 1450°C şi a-2CaO • Si0 2 la tem¬ 
peraturi mai mari. Belitul nu este un compus pur şi formează soluţii solide 
cu aluminaţi, feriţi etc. 

Celitul constă din compusul 4CaO • A1 2 0 3 • Fe 2 0 3 care nu este pur. 
O altă formă de celit care apare în clincherele răcite lent are formula : 


Tabelul 130. Compoziţia cimentului Pori land 


Component 

% 

Component 

% 

Si0 2 

18-26 

MgO 

1-5 

ai 2 o 3 

4-12 

Na,0 + K 0 

0- 2 

l-Y'.Oj 

2- 5 

S0 3 

0,5 -2,5 

CaO 

58 — 60 

C0 2 -t-H 2 0 

0,5-5 


3CaO • A1 2 0 3 —Xa 2 0 • 8CaO • 3A1 2 0 3 . Sticla împreună cu celitul umple 
spaţiile goale dintre cristalele de alit şi belit. 

întărirea cimentului la hidratare se explică prin formarea hidroxi- 
dului şi aluminatului de calciu hidrataţi şi cristalizaţi, in timp ce silicaţii 
se transformă în hidrosilicaţi de calciu coloizi (geluri), prin care se reali¬ 
zează coeziunea masei. 

Ceramica. Silicaţii tehnici care formează mase ceramice sînt foarte 
diferiţi după scopul pentru care se fabrică; cărămizi, teracote, faianţe, 
gresii ceramice, porţelanuri, mase de izolatori electrotehnici etc. 

Materia primă din care se fabrică masele ceramice este argila. Aceast a 
provine din silicaţii eruptivi, prin degradare, sub acţiunea agenţilor atmos¬ 
ferici. La distrugerea reţelei cristaline se îndepărtează cationii solubili 
(Na + ,K + , Mg 2+ , Ca 2+ )şi rămîne un silicat de aluminiu insolubil. Prin degra¬ 
darea feldspaţilor se formează caolinit de compoziţie A1 2 0 3 • 2SiO a • 2H 2 0. 
Argila ceramică se deosebeşte de caolin prin plasticitate mare şi un conţi¬ 
nut de oxid de fier. Plasticitatea este determinată de silicaţii de aluminiu 
coloizi care apar ca geluri. 

Porţelanul se obţine dintr-un amestec de caolin (50%), cuarţ (25%) 
şi feldspat (25%). Porţelanul se arde la circa 900°C. apoi se acoperă cu un 
strat de glazură şi după uscare se arde a doua oară la 1400—1450°C. Gla¬ 
zura porţelanului se obţine din feldspat, marmură, cuarţ şi caolin, fin 
măcinate şi suspendate în apă. Obiectele se acoperă, prin inmuiere, cu un 
strat subţire din această masă care la topire trece într-o sticlă incoloră şi 
transparentă. Pentru obiectele sanitare T şi tuburile de bazalt artificial se 
folosesc glazuri mai uşor fuzibile care conţin pe lîngă feldspat, cuarţ, 
caolin şi marmură, oxizi de plumb (litargă sau miniu) şi borax. Acestea 
se topesc împreună obţinîndu-se o sticlă numită frită, care după măcinare 
se suspendă în apă. 
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Porţelanul comun conţine mulit care este componentul principal 
valoros, cristobalit care este un component accidental nedorit şi masa 
sticloasă care nu favorizează proprietăţile mecanice. 

în afară de porţelanul comun se realizează sisteme cu proprietăţi 
remarcabile care le fac utilizabile ca izolatori electrotehnici, condensatori, 
bujii pentru motoare, scule pentru aşchiere etc. 

Glazurile şi emailurile se colorează cu oxizi metalici. Oxidul de cobalt 
produce o culoare albastră, oxidul de crom o culoare verde, oxidul de cupru 
una roşie, cel de uraniu neagră şi cel de fier brună. 

Refractarele sînt mase ceramice poroase sau dense rezistente la tempe¬ 
raturi înalte (peste 1600°C). Refractarele se ard la temperaturi înalte timp 
îndelungat piuă la stabilirea unui echilibru termic şi apariţia unei faze 
lichide în cantitate mică, care serveşte ca liant. Răcirea se face foarte 
lent pentru a se produce fenomene de cristalizare. în aceste condiţii se 
obţine un compus omogen. 

Există refractare pe bază de silice, refractare argiloase, refractare 
aluminoase, magnezitice, dolomitice, şi superrefractare din oxizi rari. 

Din studiul unor sisteme binare se constată că oxizii metalelor diva- 
lente măresc refractaritatea (punctele de topire) pînă la 2500°C. Oxizii 
metalelor trivalente produc o creştere mică a refractarităţii. Oxizii metalelor 
tetravalente (Ce0 2 , Zr0 2 , Th0 2 ) măresc refractaritatea pînă la circa 3000°C. 

Materia primă de bază pentru obţinerea superrefractarelor este 
dioxidul de zirconiu. 

Sticla. Prin răcirea cuarţului topit se obţine un material transparent 
asemănător sticlei obişnuite, fără punct de topire definit, numit sticlă de 
cuarţ. Aceasta se înmoaie la circa 1500°C şi poate fi prelucrată prin suflare 
la o temperatură mai înaltă. Vasele din sticlă de cuarţ sînt rezistente la 
acizi (cu^excepţia IIF, H 3 B0 3 , H 3 P0 4 , baze) şi transparente în ultraviolet. 

Coeficientul de dilataţie termică al sticlei de cuarţ este — din cel al sticlei 

obişnuite. Vasele din cuarţ încălzite la incandescenţă nu se sparg prin 
răcire bruscă în apă. 

Sticlele sînt materiale care la temperatura camerei sau la temperaturi 
mai mari formează o masă rigidă, cu formă proprie, cu rezistenţă meca¬ 
nică şi duritate mare, cu coeficient de dilataţie mic şi spărtură concoidală. 
La temperatură mai înaltă se comportă ca lichidele subrăcite cu viscozi- 
tate mare. Sticlele sînt izotrope, nu au punct de topire fix, se înmoaie la o 
temperatură mai joasă decît cea la care se topesc. Dau cu razele X numai 
citeva inele de difracţie difuze. 

Pot forma sticle următoarele substanţe : Se, BeF 2 , Si0 2 , Ge0 2 , B 2 0 3 , 
P 2 O s , As 2 0 3 , CaSi0 3 , PbSi0 3 , Li 2 B 2 0 4 , Na 2 B 4 0 7 , Cd 2 P 2 0 7 . Toate acestea 
au o structură maeromoleeulară. Cu raze X s-a stabilit că în stare sticloasă 
atomii au aceeaşi vecinătate ca şi în cristal, cu deosebirea că atomii mai 
depărtaţi au o aşezare mai puţin regulată decît în cristal. Astfel, în dioxidul 
de siliciu sticlos există grupe tetraedrice Si0 4 ca şi în cristalele de cuarţ, 
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însă aceste grupe sînt unite în mod mai puţin ordonat decit in cristal. 
In fig. 283 se prezintă după W. H. Zacliariasen o reţea plană pentru 
o structură cristalină şi una sticloasă plană (pentru simplificare), în timp 
ce cristalele reale şi sticlele sînt tridimensionale. 



30 90 50 eo 70 80 90 WO 

S.o *;/. 

Fig. 284 


Sticla are un conţinut de energie mai bogat decît cristalul şi se găseşte 
într-o formă metastabilă tinzînd să cristalizeze. La temperaturi joase 
acest fenomen numit vitrifiere are loc lent din cauza viscozităţii mari a 
lichidului subrăcit. 

Sticla de sodiu are compoziţia aproximativă 6SiO : ■ CaO • Na.,O. 
Posedă o culoare slab verzuie. Este utilizată la fabricarea geamurilor, oglin¬ 
zilor şi a sticlei comune. 
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Analiza termică a sistemului binar Si0 2 —Na 2 0 (fig. 284), (o simplifi¬ 
care a. celui ternar) a scos în evidenţă existenţa a trei silicaţi: Na 4 Si0 4 , 
Na 2 Si0 3 şi Na 2 Si 2 0 3 . Aceştia au puncte de topire definite. Pe măsură ce 
creşte conţinutul în silice, produsul are tendinţa de a rămîne în stare de 
supratopire la răcire. Prin încălzire se înmoaie. Este deci o sticlă. Reţeaua 
este constituită din tetraedre Si0 4 mai mult sau mai puţin ordonate. 

Sticlele de potasiu (Turingia şi Boemia) au compoziţia aproximativă : 
6 Si (> 2 • CaO • K 2 0. Au puncte de topire mai înalte, sînt mai rezistente la 
variaţii de temperatură. Ele se utilizează la fabricarea vaselor de laborator. 

Sticla pe bază de plumb are compoziţia aproximativă : 0SiO 2 PbOK 2 O. 
Posedă indice de refracţie şi densitate mari. Este folosită la fabri¬ 
carea cristalului. 

Sticla Yena are compoziţia aproximativă: GSi0 2 • CaO - Ya 2 0 -B 2 0 3 • A1 2 0 3 . 
Se caracterizează prin rezistenţă la variaţii bruşte de temperatură. 
Se utilizează la fabricarea termometrelor şi a vaselor de laborator. 
Pentru mărirea rezistenţei chimice se adaugă oxid de calciu sau de 
bariu. 


< OMBLYVmU: SILICIULUI CU SULFUL 

Se cunoaşte monosulfura şi disulfura de siliciu. 

Monosulfura de siliciu SiS. W. C. Schumb şi W. J. Bernar d 
— 1955 au obţinut-o din elemente şi prin acţiunea sulfului asupra disulfurii. 

Sulfura de siliciu se prepară prin acţiunea unei sulfuri (FeS, ZnS, 
^ 2 ^ 3 ) asupra dioxidului de siliciu în prezenţa carbonului: 

3SiO, + Al 2 s 3 + 3C - A1 2 0 3 + 3SiS + 3CO 

Este o substanţă galben-oranj sau neagră, amorfă. Sublimă la 950°C şi 
30 mm Hg. Vaporii răciţi brusc dau reacţia : 

2SiS SiS, + Si 

Este atacată de oxigen şi de hidroxizii alcalini: 

SiS + 2KOH = Si0 2 + K 2 S + H 2 

Disulfura de siliciu SiS 2 . A fost preparată prima dată de J. J. B e r- 
zelius (1826). din elemente. L. Malatesta (1948) utilizează aceeaşi 
metodă în prezenţa peroxidului de bariu amorsînd reacţia cu o panglică 
de magneziu. 

Se obţine şi prin acţiunea hidrogenului sulfurat asupra siliciului la 
roşu. Sulful reacţionează cu siliciura de litiu, de cupru, sau de calciu rezul- 
tind disulfură de siliciu. Dioxidul dc siliciu reacţionează cu hidrogenul 
sulfurat sau cu unele sulfuri: 

1200’C 

2A1 2 S 3 -f 3SiO, = 2A1 2 0 3 + 3SiS, 

1650°C 

SiO, + 2FeS + 2C = SiS 2 + 2Fe + 2CO 

Disulfura de siliciu este un compus solid, alb, sub formă de ace lungi. 
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Structura disulfurii de siliciu (E. Zintl şiK. Lossen — 1935) 
constă din tetraedrii SiS 4 legaţi prin laturile opuse pentru a forma un lanţ : 

><;><;><;> 

Planul fiecărui romb compus din doi atomi de sulf şi doi atomi de 
siliciu este perpendicular pe planele celor două romburi cu care este vecin. 
Lanţurile infinite în cristal se leagă prin forţe van der Waals. Are densi¬ 
tatea d = 1,875 la 25°C. Cristalizează în sistemul ortorombic. Se topeşte 
la 1090 C şi fierbe la 1130 C. Impurităţile de carbon o fac fosforescentă. 
Disulfura de siliciu arde în aer : 

SiS 2 + 30 2 = 2S0 2 + Si0 2 

Hidrolizează în prezenţa apei. Se reduce cu oxidul de carbon : 

SiS, -f CO = COS + SiS 

Cu sulfurile metalice formează, la încălzire, tiosilicaţi (Na, Mg, Al, Fe) : 
SiS 2 + Na 2 S = Na 2 SiS 3 

Cu amoniacul lichid formează diimida de siliciu: 

SiS 2 + 4NH 3 = Si(NH) 2 + 2NH 4 SH 

Disulfura de siliciu se utilizează la desulfurarea fierului şi a oţelurilor. 

Siliciul formează compuşi de tipul SiA şi SiA 2 cu alte elemente 
(A = Se. Te). 


COMBINAŢIILE S1LICIULLT CI AZOTUL 

Tetraazotura trisilicică Si 3 N 4 . L. W e i s s şi T li. Engelhartd 
(1910), E. Friedrich şi L. S i 11 i g (1925) au realizat reacţiile 
respective : 

1800-1420’C 

3 Si + 2N a = Si 3 N 4 

1600’C 

3Si0 2 + 6C + 2N S = Si 3 N 4 + 6CO 

Existenţa altor compuşi este pusă la îndoială. 

Este o pulbere albă cenuşie microcristalină. Structura se ordonează 
prin recoacere în azot la peste 1200 C. Are densitatea 3,120. Este un compus 
refractar. 

Se topeşte la circa 2800°C şi nu se disociază nici la 3130°C. 

Structura acestei azoturi este hexagonală, izotipă cu cea a azoturii 
respective de germaniu Ge 3 N 4 . Există două forme notate cu a şi p, forma 
a fiind probabil o suprastructură a formei p. Nu conduce curentul electric. In 


67 _ Tratat de chimie anorganică — voi. n 
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ceramică se utilizează numai pentru temperaturi foarte înalte. îsu este 
atacată de apă sub 800°C, hidroxizi alcalini şi acizi diluaţi. Acidul fluor- 
hidric o atacă lent (M. B i 11 y — 1957—1959) : 

Si 3 N 4 + 16HF = SiF 4 + 2(NH 4 ) 2 SiF 6 

Nu este atacată de oxigen, aer şi clor. Prin topire cu hidroxizi este atacată 
parţial şi degajă amoniac şi un silicat. Oxizii o atacă la temperaturi mai 
ridicate şi peroxizii la temperaturi mai joase. 

Siliciudiimida Si(NH) 2 . M. Billy (1957—1959) a demonstrat că 
prin acţiunea amoniacului asupra tetraclorurii de siliciu se formează 
o diimidă : 

SiCl 4 + 18NH 3 = Si(NH) 2 + 4(NH 4 C13NH 3 ) 

Din punct de vedere preparativ este preferabilă amonoliza tetrabromurii 
de siliciu. Este un compus macromolecular (I. Haiduc — 1960) cu 
structură probabilă : 

-Si—NH—Si— 

I I 

NH NH 

I I 

-Si-NH-Si- 

Este o pudră fină, uşoară, de culoare albă care hidrolizează în contact cu 
urme de apă : 

Si(NH) a + 2H 2 0 = Si0 2 + 2NH 3 

Prin piroliză se descompune la peste 1200°C cu formarea produsului final 
Si 3 ^ 4 : 

3Si(NH) 2 = Si 3 N 4 + 2NH 3 

Adiţionează acidul clorhidric dînd SiN 2 H 2 • 2HC1. Reacţia finală de cloru¬ 
rare se poate scrie: 

Si(NH) 2 + 6HC1 = SiCI 4 + 2NH 4 C1 

Halogenurile de amoniu catalizează reacţia de descompunere : 

2Si(NH) 2 = Si 2 N 3 H + NH 3 

Disiliciutriimida Si 2 (NH) 3 . Hexaclorura disilicică Si 2 Cl 6 suferă o 
amonoliză analogă tetraclorurii de siliciu (R. Schwarz şi W. Sexa- 
u e r — 1926) care se poate reprezenta prin reacţia : 

Si 2 Cl 6 + 9NH 3 = 6NH 4 C1 + Si 2 N 3 H 3 

Este o pudră albă sensibilă la urme de umiditate şi inflamabilă la aer» 
Motivul monomer al structurii sale ar fi : 

-Si-Si-NH- 
l l 
NH NH 
I I 
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Hidrolizează după o reacţie complexă. Suferă o piroliză care poate fi repre¬ 
zentată prin reacţiile: 

Si 2 (NH) 3 = Ho + Si 2 N 3 H 

1 2 

SioNjII = — NH 3 + — Si 3 N 4 

Carbura de siliciu (carborund) SiC. A fost preparată de 
Depretz (1849) prin acţiunea curentului electric asupra unui cilindru 
de cărbune amestecat cu nisip. 

J. Drowart, G. De Mar ia şi M. G. Inghram (1958) 
au descoperit în sistemul carborund-siliciu sau carborund-grafit şi alte 
carburi: SiC 2 , Si 2 C 3 , Si 3 C şi Si 2 C. Ele nu prezintă importanţă. 

Carbura de siliciu se poate prepara direct din elemente (H. M o i s- 
san — 1893—1897), prin reducerea dioxidului de siliciu cu carbon. în 
acest caz reacţiile care au loc ar fi: 

t < 187S*C 

Si0 2 + c < > SiO + CO 

l >. 1875*0 

SiO + c <■■ ...1 Si + CO 

Abia la o temperatură superioară carbonul se combină cu siliciul. Curentul 
electric trece prin cilindrii de cocs legaţi printr-un fascicul de baghete 
din carbon al căror interval este umplut cu silice şi cocs fin pulverizat. 
La partea superioară se obţine carborund amorf şi la baza cuptorului 
carborund cristalizat. 

Carbonul şi siliciul dizolvaţi in metale sau în derivaţi metalici topiţi 
reacţionează cu formare de carborund. Hidrurile de carbon sînt descom¬ 
puse de siliciu sau halogenosilanii sînt descompuşi de carbon cu formare 
de carborund. 

Carbura de siliciu pură este incoloră sau slab verde sau gălbuie. Se 
crede că tenta verde este dată de urme de azot sau fosfor pe cînd cea gal¬ 
benă de aluminiu sau bor. 

Carbura de siliciu conduce slab curentul electric, în schimb conduce 
căldura mult mai bine decît alte mase ceramice. Prin studiul cristalografie 
s-au pus în evidenţă şapte forme care corespund sistemelor : cubic, hexa¬ 
gonal şi romboedric (L. S. R a m s d e 1 şi colab. — 1947 — 1953). 
Carbura de siliciu hexagonală şi romboedrică este de mai multe tipuri după 
numărul de straturi care se repetă în direcţia c. 

Structura formei cubice derivă din cea a diamantului, în care jumă¬ 
tate din atomii de carbon sînt înlocuiţi cu atomi de siliciu. Această struc¬ 
tură determină duritatea foarte mare a carborundului situată între cea 
a corindonului şi a diamantului în scara Mohs. Are proprietăţi abrazive 
şi refractare. Punctul de topire este 2717°C la 764 mm Hg. Conductibili- 
tatea termică este 2T=9,310 -4 cal/cm.grd.s. Conductibilitatea carburii 
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de siliciu este parţial ionică, parţial metalică. Rezistivitatea unui cristal 
de carborund 0 este IO -3 & cm şi pentru cristalele impure albastre de 
„tip n” este de la 1—100 Hem. Absorbţia de la 4330 Â corespunde la 
excitarea electronilor din banda de valenţă în cea de conducţie (W. J. 
Cboyke şi L. Patrick — 1957). 

Carborundul este un compus foarte stabil. Entalpia de formare este 
—25 kcal/mol. Se descompune între 2000—2050°C cu eliberare de grafit. 
Hidrogenul şi azotul nu o atacă. Fluorul o atacă cu uşurinţă : 

SiC + 4F 2 = cf 4 + SiF 4 

Hidrogenul sulfurat, acizii (HC1, HK0 3 ), apa regală nu o atacă. Dioxidul 
de siliciu o descompune cu formare de SiO la temperatură mai joasă şi 
siliciu la temperatură mai ridicată. (O. Meyer - 1930): 

2SiC + Si0 2 = 3Si + 2CO 

Cu oxidul de aluminiu, între 1000—1600°C, are loc reacţia : 

A1 2 0 3 + 3SiC 2A1 + 3Si + 3CO 

Carbura de siliciu este atacată de peroxizii şi earbonaţii alcalini topiţi : 
SiC + 4Na 2 0 2 = Na 2 C0 3 + Na 2 Si0 3 + 2Na 2 0 
SiC + 3Na 2 C0 3 = Na 2 Si0 3 + 2Na 2 0 + 4CO 

Carbura de siliciu reacţionează cu boraxul topit, cu carbura de calciu in 
cuptor electric şi cu o serie de alţi oxizi. Reacţiile au loc la temperaturi 
înalte. Carbura de siliciu înlocuieşte diamantul ca abraziv. Avînd o rezis¬ 
tenţă electrică mare şi fiind infuzibilă se utilizează la fabricarea rezisten¬ 
ţelor de încălzire ale cuptoarelor electrice. Se mai foloseşte ca tranzistori 
la temperaturi ridicate, ca dezoxidant în metalurgie. 

Borurile de siliciu. H. Moissan şi A. S t o c k (1900) au obţinut, 
într-un cuptor electric cu electrozi de grafit, dintr-un amestec de bor şi 
siliciu, după spălare cu hidroxid de potasiu, borurile : SiB 3 şi SiB e . Ultima 
se dizolvă în acid azotic. La temperatură ridicată hidroxidul de potasiu 
atacă numai triborura de siliciu, ceea ce permite o separare ahexaborurii. 

Triborura se mai prepară prin reducerea unui amestec de Si0 2 şi B 2 0 3 
cu magneziu (G. V. Samsonov şi Y. P. L a t y s h e v a — 1955). 

Borurile de siliciu sînt foarte dure. Triborura de siliciu cristalizează 
în sistemul patratic şi are densitatea d =2,41—2,49. Cele două boruri 
conduc curentul electric. 


COMBINAŢIILE ORGANICE ALE SILICIUUJI 

Există analogie între compuşii organici ai siliciului şi cei ai carbonului. 
Deşi energia legăturii Si—C este destul de mare, totuşi aceştia sînt mai 
reactivi decît ai carbonului. Aceasta este determinată de faptul că legă- 
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tura siliciu-carbon este polară Si + C - , ceea ce permite un atac npcleofil 
la siliciu sau electrofil la carbon, iar pe de altă parte, pentru fajţul că 
siliciul are posibilitatea de a utiliza orbitali 3 d. 

Formarea unei legături Si—C se poate realiza prin acţiunea compuşilor 
organomagnezieni asupra halogenurilor sau a alcoxisilanilor. 

SiX 4 + nRMgX-» R»SiX 4 _ rt 

Prin reacţia C. A. W ii r t z — E. F i 11 i g s-a preparat în 1885 
tetrafenilsilanul : 


SiCl 4 + 4PhCl + 8Na = PJ, 4 Si + 8NaCl 

Metoda E. G. Rochow (1945) constă în trecerea halogenurilor de 
alchil sau arii peste siliciu încălzit care conţine metale. De exemplu, clorura 
de metil reacţionează la 300°C cu siliciul care conţine 10% cupru. Se for¬ 
mează SiCl 4 (9,4%), CH 3 HSiCl 2 (11,8%), CH 3 SiCl 3 (36,8%), (CH 3 ) 2 SiCl 2 
(42,1%). Hidogenosilanii adiţionează hidruri de carbon nesaturate cu 
dublă sau simplă legătură, în prezenţa unor catalizatori (G. H. Wagner 
- 1953): 


RjSiH + H 2 C = CH 2 = R 3 SiCH 2 —CH 3 

în compuşii organosilicici siliciul are valenţa 4 şi o structură tetraedrică. 
Volumul siliciului este mai mare decît al carbonului. în consecinţă, el poate 
avea un număr de coordinaţie mai mare decît 4. Siliciul nu formează duble 
legături între atomii săi sau cu alţi atomi.în compuşii carbonului legătura tu 
este asigurată prin suprapunerea orbitalilor 2p. în cazul unei legături Si — C 
orbitalii 3 p ai siliciului nu se pot suprapune peste orbitalii 2 p ai carbo¬ 
nului din cauza distanţei interatomice mari. în acest caz, nu există ionii 
şi radicalii liberi din chimia organică, care se stabilizează prin rezonanţă 
cu formarea unei duble legături C = C. 

Aciditatea mai mare a silanolilor, în raport cu cea a alcoolilor, ca şi 
alte argumente, pledează pentru un caracter de dublă legătură între siliciu 
şi alţi atomi. Dacă dubletul oxigenului este implicat într-o legătură dublă 
cu siliciul, atunci atomul de oxigen este pozitiv şi reţine mai puţin protonul : 

R 3 Si —6 —H •—* R 3 Si - O —H 

Urmează că o scindare heterolitică în cazul compuşilor siliciului este mult 
mai posibilă decît una homolitică. Energia legăturilor siliciului şi reactivi¬ 
tatea faţă de agenţii nucleofili scade în ordinea 

SI —1> Si—Br> Si—Cl> Si-F> Si-H<Si-0> Si-C 

Se poate nota stabilitatea mare a legăturilor Si—O, ceea ce face ca prin 
hidroliză să apară aceşti compuşi. 
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Scindarea heterolitică este favorizată de polaritatea legăturii Si—C. 
Aceasta are loc printr-un atac nucleofil asupra siliciului şi electrofil asupra 
carbonului. 

în prezenţa triiodurii de aluminiu drept catalizator, iodul provoacă 
o scindare în care atacul electrofil este realizat de ionul I + : 

AII, 

(C 2 II 4 ) 4 Si + I 2 = (C 2 H 5 ) 3 SiI + C 2 H 5 I 
Acizii puternici în prezenţa apei sînt agenţi electrofili: 

H + 

(C # II 6 ) 4 Si + H 2 0 = (C 6 II 5 ) 3 SiOH -f CH, 

Scindarea liexametildisiloxanului în prezenţa hidroxizilor alcalini, la tem¬ 
peratură înaltă, este un exemplu de atac nucleofil: 

ho- 

(H 3 C) 3 Si — O — Si(CH 3 ) 3 + H 2 0 = (II 3 C) 3 Si-0-Si(CII 3 ) 2 OH + CH 4 

în compuşii organosilicici siliciul poate fi legat cu el însuşi în polisilani, 
de metale, hidrogen, lialogeni, oxigen, azot şi sulf. 

Polisilani. Disilani. Se obţin prin acţiunea sodiului asupra 
nionohalogenosilanilor: 

2R 3 SiI + 2Na = R 3 Si-SiR 3 -f 2NaI 

Dihalogenosilanii formează cu sodiul compuşi ciclici (F. S. K i p p i n g 
- 1921-1929): 

4(C 6 H 6 ) 2 SiCl 2 -f 8N T a = [(C a lI 5 ) 2 Si] 4 + 8NaCl 

Compuşi disilicici disimetrici se obţin prin reacţia : 

(C 8 H 5 ) 3 SiK + (C 2 H 5 ) 3 SiCl = (C 4 H 6 ) 3 Si—Si(C 2 M 5 ) 3 + KC1 

Kadicalii organici pot fi substituiţi sau eloruraţi: 

(CHj) s Si- Si(CH 3 ), -îli» (CH 3 ) 3 Si— Si(CH s ) 3 CH 2 CI 
u.v 

Legătura Si—Si poate fi ruptă îii unele cazuri : 

(C 2 H 3 ) 3 Si—Si(C 2 H 3 ) 3 + I 2 = 2(C 2 II 5 ) 3 SiI 

Compuşii organodisilicici reduc o serie de săruri şi oxizi metalici (CuCl.,, 
NiCl 2 , AgNO s , V 2 0 5 etc.): 

(GH 3 ) 2 Si 2 (OCH 3 ) 4 + CuCl 2 = 2CH 3 (OCH 3 ) 2 SiCl -1- Cu 

Compuşi cu metale alcaline. Aceşti derivaţi se obţin prin acţiunea 
metalelor alcaline asupra unor combinaţii organometalice care conţin 
legături Ge—Si, C—Si, Si—Si şi Si—CI: 

(C 2 H s ) s O 

(C 6 H 5 ) 3 SigtCgH^j +2(Na,K) = 2(C 6 H 5 ) 3 SiIv 
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Reacţionează cu dioxidul de carbon, pot fi condensaţi şi transformaţi prin 
înlocuirea metalului cu un radical organic sau hidrogen : 

(C 5 H 5 ) 3 SiK + C0 2 —(C„H 5 ) 3 SiCOOH 
(C 6 HJ 0 SiK -1- (C 6 H.),GeCl = (C € H 5 ) 3 SiGc(C 6 H 5 ), + KCI 
(C,II 5 ) 3 SiK + G 8 H 5 Br = (C 8 H 5 ) 4 Si + KBr 

Orga n ohidrogenosila n i. Considerînd în legătura Si — LI 
deplasarea electronică în sensul Si->H, este de aşteptat că pentru a obţine 
această legătură este necesar să se folosească un derivat hidrogenat în care 
hidrogenul să aibă un caracter negativ, ceea ce limitează reactivii la 
cîteva hidruri metalice ca cea de litiu şi cea de litiu şi aluminiu (A. E. 
F i n h o 11 - 1947): 

IR 3 SiX -f LiAllI 4 = 4R 3 SiH + LiX + A1X 3 


Legătura Si 1 —II - este mai slabă decît legătura C—H şi posedă o polaritate 
inversă Si + —H - . Compuşii respectivi dau reacţii radicalice sau ionice cu 
atac nucleofil la siliciu şi electrofil la hidrogen. 

Prin tratare cu apă, alcooli, acizi carboxilici, amoniac, perclorat de 
argint se degajă hidrogen : 

(C 2 H 5 ) 3 SiII + NII 3 ^-ll>(C 2 H 5 ) 3 SiNH 2 + H 2 
autoclavă 


Prin acţiunea halogenilor sau a derivaţilor halogenaţi, hidrogenul se 
substituie cu halogenii: 

R 3 SiH + X 2 = R 3 SiX + HX 

Combinaţiile organohidrogenosilanice se adiţionează la dubla sau tripla 
legătură a unor substanţe organice şi se oxidează la silanoli : 


2R 3 SIH + AgN0 3 = 2R 3 SiOII -|- NO + Ag 


Organohalogcnosilan i. 
Această clasă de compuşi se poate ob¬ 
ţine tratînd organosiloxanii cu agenţi 
halogenaţi (A1C1 3 , AlBr 3 , A1I 3 , PC1 3 , 
PBr 3 , BC1 3 , BBr 3 , SbF 3 , SbCl 5 etc.): 

(R 3 Si) 2 0 + A1X 3 = 2R 3 SiX + AlOX 

Halogenurile organosilicice sînt lichide 
sau solide la temperatura obişnuită 
(tabelul 131). Reactivitatea compuşilor 
R 3 SiX creşte de la X = F la X = I. 
Hidroliza scade cu numărul halogenilor 
din moleculă. 


Tabelul 131. Constantele fizice ale unor 
oryanolialofjcnosihini 


Compusul 

Punctul de 1 
topire °C 

Punctul de 
fierbere °C 


- 72,8 

- 30,2 

(CH 3 ) 2 SiF 2 

- 87,5 

2,7 

(CH 3 ) 3 SiF 

- 74,3 

16,4 


113,3 

- 4,2 


- 78,7 

60,9 

(C,H s ),SiF 


109 

CH 3 SiCl 3 

- 77,8 

65,7 

(CH 3 ) 2 SiCl 2 

i - 76,1 

70,0 

(CH 3 ) 3 SiCl 

! - 57,7 

57,3 
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Combinaţii cu legături Si—O. în cazul în care oxigenul 
acestei legături este legat de hidrogen rezultă silanoli R 3 Si—OH; dacă 
este legat de alt siliciu rezultă xiloxani R s Si—O—SiR 3 . Se cunosc alcoxisi- 
lani R 3 SiOR şi ariloxisilani R 3 SiOAr, hidroperoxizi R 3 Si—O—OH şi 
peroxizi R 3 Si—O—O —SiR 3 . Oxigenul legăturii Si—O poate fi legat de 
radicalul unui acid organic sau mineral rezultînd esteri R 3 Si—OR şi poate fi 
legat de elemente diferite ca aluminiu, titan, zirconiu. 

Silanolii se obţin prin hidroliza majorităţii compuşilor care conţin 
u n heteroatom legat de siliciu: 

(C a H s ) 3 SiNH 3 -f H 2 0 = (C 2 H 5 ).,SiOI I + NH 3 

în cazul în care sînt legaţi de siliciu doi sau trei heteroatomi, de exemplu 
dicloro- sau triclorosilani, se obţin prin hidroliză silani-dioli şi silani-trioli. 
Prin deshidratarea intermoleculară a silandiolilor sau prin alte metode 
se obţin siloxanii: 

2R 3 SiOH = R 3 SiOSiR 3 + H 2 G 
4(CH 3 ) 3 SiONa + SiCl 4 = [(CH 3 ) 3 Si01 4 Si + 4NaCl 
2(C 2 H 6 ) 3 SiI + HgO = [(C 2 H 5 ) 3 Sil 2 0 + Hgl, 

Prin acţiunea alcoolilor sau fenolilor asupra halogenosilanilor se obţin aril¬ 
oxisilani sau alchiloxisilani: 

R 3 SiX + ROH = R 3 SiOR HX 

Hidroperoxizii şi peroxizii se obţin prin acţiunea apei oxigenate asupra 
derivaţilor halogenaţi: 

2(CH 3 ) 3 SiCI + H 2 0 2 + 2C t H N = (CH 3 ) 3 Si-0-0-Si(CH 3 ) 3 + 2C 6 H 6 N.HC1 

Printre reacţiile de obţinere a esterilor se indică cele ce folosesc anhidridele 
sau halogenurile elementelor respective : 


Tabelul 132. Constantele fizico ale unor esteri 


Compusul 

| Punctul de 
i topire. *C 

Punctul de 
fierbere, “0 

Si( OCH„) 4 


' 121-122 


| -82,5 

165,5 

Si(OC 4 H„) 4 

1 — 

273 277 

Si(OC ,H S ), 

| 47-48 

i - 


3(R 3 Si) 2 0 + P 2 0 5 = 2(R 3 SiO) 3 PO 
:H(^H 3 ) 3 Sil 2 0 + B 2 0 3 = 2l(CH 3 ) 3 SiOJ 3 B 

Esteri. Se cunosc esteri sau 
eteri ai acidului silicic şi esteri 
organosilicici (tabelul 132). 

Silicatul de etil a fost prepa¬ 
rat de J. J. B b e 1 m e n (1844) 
prin reacţia : 


SiCI 4 + 4C 2 II 5 OII = Si(OC 4 H £ )j + 4IIC1 

E sterii reacţionează cu compuşii organomagnezieni şi organozincici: 
Zn(C 2 H 5 ) 2 + Si(OCH 3 ) 4 = C 2 H 3 ZnOCH 3 + C 2 H 5 Si(OCH 3 ) 3 

Se cunosc esteri în care un radical organosilicic se leagă de un radical acid 
organic sau anorganic ca de exemplu fosfat, sulfat, acetat etc. 
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Clorura de trialchilsiliciu reacţionează cu acidul sulfuric spre a forma 
sulfatul de trialchilsiliciu (L. H. S o m m e r — 1948): 

2R 3 SiCl + H 2 S0 4 = (R 3 Si) 2 S0 4 + 2HC1 

Combinaţii organ osii ici ce cu legături Si—X. 
Dintre metodele utilizate cea mai indicată se referă la acţiunea amoniacului 
asupra mono-, di- sau trihalogenosilanilor. Se obţin mono-, di- şi triaminele 
respective sau silazani: 

(C 2 H 8 ) 3 SiCl + 2NH 3 = (C 2 lI 5 ) 3 SiNH 2 + NH 4 C1 

Diferiţii reactivi (H 2 0, H 2 S, HX) rup uşor legătura Si—N : 

(C 2 H 8 ) 3 SiNH 2 + H 2 S = (C 2 H 8 ) 3 SiSH + NH 3 

Aminele se condensează uşor şi trec în imine şi diaminele în ciclosilazani: 

2R 3 SiNH 2 = (R 3 Si) 2 NH + NH 3 

R a 

Si 

/\ 

HN NH 

3R 2 Si(NH 2 ) 2 =||+ 3NH 3 
R 2 Si SiR 2 

\/ 

N 

H 

Combinaţii or ga nosilicice cu legătură Si—S. 
Se cunosc silantioli R 3 Si—SH, arii sau alchiltiosilani RSiSR' şi sulfuri 
organosilicice R 3 Si —S—SiR 3 . Aceste combinaţii se obţin prin reacţii 
de tipul: 

<C 8 H 5 ) 3 SiCl + H 2 S + (C 2 H 8 ) 3 N = (C 6 H 8 ) 3 SiSH + (C 2 H 8 ) 3 N.HC1 
2(C 2 H 6 ) 3 SiCl + H 2 S + 2C 5 H 5 N = [(C 2 H 8 ) 3 Si] 2 S + 2C 8 H 8 N.HC1 

Cu sărurile de argint sulfurile organosilicice pot fi transformate în bromuri, 
cloruri, pseudohalogenuri şi siloxani : 

((CH 3 ) 3 Si) 2 S + 2AgCl = 2(CH 3 ) 3 SiCl + Ag 2 S 


GERMANIUL 

Simbol: Ge; Z = 32 ; Masa atomică : 72,60 

Germaniul a fost prevăzut de D. J. M e n d e 1 e e v în anul 1871. 
C. W i n k 1 e r în 1886 analizînd argiroditul a observat că acesta conţine 
circa 7% dintr-un element necunoscut pe care l-a numit germaniu. 
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Stare naturală. Germaniul nu se găseşte liber în natură. Deşi există 
puţine minerale în care germaniul intră în cantitate apreciabilă, totuşi 
nu este un metal rar. Scoarţa pămîntului conţine circa IO -6 germaniu. 
C. Winkler l-a determinat în argirodit 4Ag 2 S • GeS 2 (Saxonia). O 
varietate a argiroditului este pyrargyritul (Bolivia). O altă varietate de 
argirodit se numeşte canfieldit: Ag 2 (Ge, Sn) 6 . Cantităţi mari de germaniu 
se găsesc în germanit Cu 3 (Fe, Ge)S 4 (Africa de Sud-Est) şi în renierit (Cu, 
Fe) (Fe, Ge, Zn, As) (S, As) 4 (Congo), ambele cu formule nesigure. S-a 
arătat că un număr foarte mare de substanţe conţin cantităţi mici de ger¬ 
maniu : carbonaţi, fosfaţi, silicaţi, roci magmatice, sedimentare şi meteori- 
tice, cenuşa cărbunilor, ape minerale etc. 

Obţinerea germaniului metalic. Germaniul se obţine in industrie din 
germanit, din subprodusele de la rafinarea zincului şi cuprului, din cenuşile 
unor cărbuni şi din apele amoniacale de la uzinele de gaz. 

Pe cale uscată, germaniul metalic se obţine prin topirea unui amestec 
de argyrodit, fin pulverizat, cu K 2 CO a şi KN0 3 . 

Ag 8 [GcS 6 ] + 7K 2 C0 3 + 10O 2 = K,Ge0 3 + 8Ag + 6K 2 S0 4 -f 7C0 2 

Topitura se dizolvă în apă fierbinte cînd metagermaniatul de potasiu se 
dizolvă. Soluţia se tratează cu acizi cînd se formează dioxid de germaniu 
liidratat Ge0 2 • #H 2 0. Gelul se deshidratează şi se obţine GeO.,. Bioxidul 
de germaniu este redus cu cărbune sau în curent de hidrogen, la cald : 

Ge0 2 + 2H 2 = Gc + 2H 2 0 

Pe cale umedă se obţine prin tratarea germanitului cu un amestec 
de HN0 3 şi H 2 S0 4 cînd rezultă Ge0 2 • .rH 2 0. Produsul impur se tratează 
cu acid clorhidric 20% şi se distilă GeCl 4 formată. Trecînd tetraclorura de 
germaniu prin apă, are loc o hidroliză cu formare de Ge0 2 • #H 2 0. După 
deshidratare dioxidul de germaniu este redus prin încălzire în curent 
de hidrogen sau topire cu KCN sau cărbune, la germaniu metalic : 

Ge0 2 + 2 KCN = Ge + 2KCNO 
GeOjj -f 2C — Ge -f 2CO 

Minereurile plumbo-cuprice de la Tsumeb (Africa de Sud-Est) se pulveri¬ 
zează şi se supun unei flotaţii selective. Concentratele se pastilează. Pasti¬ 
lele se tratează termic la 980°C cu oxid de carbon într-o retortă. Din retortă 
se volatilizează GeS, As, PbS, Zn, CO, COS care se condensează. Conden¬ 
satele se oxidează într-un cuptor cu mufă la 500—550°C. Rămîne un oxid 
brut ce conţine Ge0 2 (20—30%), Pb (30—50%), As (4%) şi S(6%). 

Germaniul de puritate 98,7—99,7% se poate obţine prin electroliza 
unei topituri de compoziţie Ge0 2 + Na 2 B 4 0 7 , Li 2 0 sau Si0 2 , Na 4 P 2 0 7 , 
Na 2 0 şi NaF. Temperatura topiturii este aproape de cea de topire a ger¬ 
maniului (J. L. Andrieux şi M. J. Bărbier — I. L. A n- 
drieux — 1955). 
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Pentru construcţia tranzistorilor deranjează un atom străin la IO 12 
atomi de germaniu. în primul rînd se prepară un metal pur prin hidroliza 
tetraelorurii şi reducerea dioxidului format cu hidrogen. Metalul se purifică 
în continuare prin metoda cristalizării progresive şi a topirii zonare. în 
primul caz germaniul topit, conţinut într-o nacelă lungă se răceşte lent 
şi progresiv de la un capăt spre celălalt pînă la solidificare. 

Metoda topirii zonare (E. E. Schumacher - 1953) constă în 
introducerea unui lingou de germaniu pur într-o nacelă conţinută într-un 
tub prin care trece un gaz inert, şi trecerea nacelei printr-un cuptor cu 
înaltă frecvenţă sau cu rezistenţe, care topeşte o zonă îngustă din lingou. 
Zona topită se deplasează încet de la un capăt la altul al lingoului. Unele 
impurităţi se concentrează în zona topită. Cantităţi infime de impurităţi 
se controlează spectroscopie sau prin măsurarea conductibilităţii. 

Pentru t.ranzistori şi diode este necesar să se obţină germaniu sub 
formă de monoeristale. Acestea se obţin topind germaniul şi însămînţîndu-1 
cu un monocristal legat de o tijă la suprafaţă, în atmosferă inertă (J. Czo- 
chralski — 1918). Tija se ridică cu o viteză mică şi germaniul se soli¬ 
difică pe germene, formînd un monocristal. Tija se roteşte pentru a favo¬ 
riza distribuţia corectă a impurităţilor care au rămas. 

Proprietăţi fizice. Germaniul este un metal alb-argintiu prin reflexie. 
Este extrem de dur şi de casant. Punctul de topire este circa 937,2°C. 
Densitatea germaniului este 5,325, iar duritatea 6,0—6,5 în scara Mohs. 

Germaniul cristalizează într-o reţea de tip diamant cu distanţa 
d = 5,657 A. Fiecare atom de germaniu ocupă centrul unui tetraediu. 

Condensînd vaporii de germaniu obţinuţi în vid înalt, pe un perete 
rece, se obţine un film de germaniu care examinat la microscopul electronic 
posedă o structură amorfă (H. K r e b s — 1951). 

Spectrul de arc al germaniului se observă între 1800 şi 11145 A şi 
cel de seînteie între 294 şi 9000 A. Indicele de refracţie pentru X = 2500 A 
este 4,072. 

Germaniul este un metal diamagnetic*/ a = —8,1 'IO -0 . Kezistivitatea 
germaniului (d,5—40 D • cm/cm 2 ) depinde de metodele de preparare, 
de prezenţa vaporilor de apă, de impurităţi, temperatură, starea fizică 
a metalului. 

Conductibilitatea intrinsecă (fig. 285) a germaniului absolut pur se 
explică prin ruperea unei legături Ge—Ge. Se eliberează un electron în 
locul căruia apare un gol de sarcină pozitivă. Legătura instabilă se poate 
stabiliza prin captura unui electron liber care provine din ruperea altei 
legături, sau prin captura unui electron al unei legături vecine. Un cîmp 
electric aplicat la extremităţile metalului antrenează electronii liberi creînd 
un curent. Conductibilitatea extrinsecă (fig. 286) a germaniului impur 
este de tip n şi de tip p. Pentru obţinerea semiconductorilor de tip n se 
adaugă germaniului fosfor, arsen sau antimoniu şi pentru semiconductori de 
tip p se adaugă galiu, indiu, aluminiu sau bor în cantităţi calculate. Este 
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vorba de germaniu dopat (E. H. Borneman — 1955). De exemplu, 
un atom de fosfor în reţeaua germaniului este echivalent cu un electron 
liber în reţea şi un fosfor ionizat. Purtătorii de curent sînt electronii (par¬ 
ticule negative) de unde numele de germaniu n. înlocuind un atom de 
germaniu din reţea cu un atom de bor, care posedă numai trei electroni, 
nu se va putea asigura a patra le¬ 
gătură covalentă, borul va crea un JJ 

gol care va accepta un electron de la ' 

o legătură vecină. Purtătorii de cu¬ 
rent sînt particulele fictive, pozitive, . . 

de unde numele de germaniu p. i I 

Joncţiunile np de germaniu nu \ » *G«*- 

pot fi trecute nici de electronii liberi ia "" 

nici de goluri. Electronii sînt respinşi 1 ' 

de atomii de germaniu p încărcaţi 
negativ şi golurile de germaniu p sînt - 

respinse de sarcina pozitivă a ato¬ 
milor de germaniu n. Legînd polul 
pozitiv al unei baterii la germaniul p 
al joncţiunii şi polul negativ la ger- 
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maniul n, electronii negativi ai regiunii n vor fi atraşi (le germaniul p, 
iar golurile pozitive ale regiunii p se vor dirija către germaniul n. Va 
rezulta un curent. Dacă se schimbă polaritatea, joncţiunea se va comporta 
ca o puternică rezistenţă. Joncţiunile pn se utilizează la redresarea cu¬ 
renţilor alternativi. 

Proprietăţi chimice. Germaniul compact este stabil în aer. Germaniul 
pulbere arde în curent de oxigen transformîndu-se în dioxid de germaniu. 
Clorul şi bromul reacţionează cu germaniul pulverizat pe măsura ridicării 
temperaturii, cu aprindere şi formare de tetrahalogenuri: 


Ge + 20. = GeCl, 
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Tetraiodura de germaniu se obţine la roşu din metalul pulverizat în 
curent de dioxid de carbon. 

Clorura şi bromura de iod atacă violent germaniul cu formare probabilă 
de tetrahalogenuri. 

Diclorura de mercur atacă de asemenea germaniul : 

Ge + 2HgCl 2 = GeCl 4 + 2Hg 

Germaniul metalic pulverizat este atacat de apa oxigenată 3% cu formare 
de dioxid de germaniu : 

Ge + 2H 2 0 2 = Ge0 2 + 2H 2 0 

Acidul clorhidric şi sulfuric nu atacă germaniul. Acidul sulfuric concentrat 
la cald îl dizolvă cu degajare de dioxid de sulf : 

Ge + 4II 2 S0 4 = Ge(S0 4 ) 2 + 2S0 2 + 4H 2 0 

Acidul azotic concentrat nu atacă germaniul compact, pe cînd cel diluat 
îl acoperă cu un strat de dioxid de germaniu. 

Germaniul nu este atacat de soluţiile hidroxizilor alcalini. Topiturile 
acestora îl dizolvă imediat spre deosebire de cianura de potasiu topită. 
Germaniul este dizolvat de dioxidul de sodiu şi de amidura de potasiu 
(R. Le vi ne şi W. C. F e r n e 1 i u s—1954). 

Germaniul formează un mare număr de aliaje cu diferite metale şi 
nemetale (Na, Cu, Ag, Au, Mg, Ca, Zn, Hg, Al, Ga, In, TI, C, Si, Sn, 
Pb, Ti, Zr, Hf, Th, P, As, Sb, Bi, V, Nb, Ta, Fe, Cr, Te, Mo, W, Mn, 
Re, Fe, Co, Ni, Ru, Rh, Pd, Os, Ir, Pt etc.). 

Aliajele germaniului cu aurul sînt indicate la aurire sau ca plombe 
dentare. Un aliaj care conţine Al (74%), Ge (21%) Fe (2%) şi Si (3%) 
se utilizează ca material catodic în tuburile electronice. Unele faze inter- 
inetalice devin supraconductori la temperaturi joase : V 3 Ge(6,01°K), 
Ta 2 Ge(l,6°K), Nb 2 Ge(l,9°K), Rh 2 Ge 5 (2,12°K) şi IrGe(4,7°K). 

Proprietăţi fiziologice. Toxicitatea dioxidului de germaniu este de 20 
de ori mai slabă decît a trioxidului de diarsen. Sărurile de germaniu sînt 
mai toxice. Tetrahidrura de germaniu GeH 4 provoacă moartea prin kemo- 
globinurie. 

Recunoaştere şi determinare. Germaniul poate fi separat prin extracţie 
în tetraclorură de carbon din soluţii clorhidrice 8 N de aproape toţi ionii. 
După H. J. C 1 u 1 e y (1951) germaniul poate fi separat de aproape 
toate elementele prin precipitare cu tanin (excepţie fac Nb, Ta, Ti, V). 
O răşină schimbătoare de ioni impregnată cu o soluţie de hematoxilină 
se colorează în galben. Limita de identificare este 0,005 y(H. Kakihana 
şi K. O g a t a—1957). Ionii germano-molibdenici pot fi precipitaţi 
cu oxichinolină (C. Duva 1—1957). 

întrebuinţări. Datorită proprietăţilor sale semiconductoare, germa¬ 
niul este utilizat la construcţia tranzistorilor şi a redresorilor de putere. 
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Se poate depune un film de germaniu prin descompunerea tetrahidrurii 
de germaniu pe sticlă, cuarţ, sau ceramică, pentru a construi rezistenţe. 
Germaniul aliat cu arsenul poate fi utilizat la construcţia termometrelor 
cu rezistenţă sensibilă în jurul lui zero absolut. Germaniul se răceşte cînd 
este parcurs de un curent electric slab. Pentru acest motiv poate fi folosit 
în tehnica producerii frigului. 


COMBINAŢIILE GERMANIULUI CU HIDROGENUL 

Legătura Ge—H este mai puţin stabilă decît legătura C—H. Hidrurile 
de germaniu se transformă uşor în hidrolialogenuri şi în halogenuri de ger¬ 
maniu prin acţiunea directă a halogenilor. Legăturile Ge—H sînt uşor 
hidrolizabile, spre deosebire de legăturile C—H mai stabile. Se cunosc 
următoarele hidruri de germaniu : (GeH)„ (GeHj),., (GeH 2 ) 2 , GeH 4 , 
Ge 2 H 6 , Ge 3 H g , Ge 4 H I0 ,... Ge 9 H 2 „. Acestea corespund formulei Ge„H 2 „ +2 . 

Hidrurile germaniului sînt mai puţin inflamabile decît ale siliciului, 
însă ele se oxidează cu atît mai uşor la dioxid de germaniu şi apă cu cît 
sînt mai grele. Sînt mai stabile la hidroliză decît silanii. 

Monogermanul GeH 4 . Prin reducerea unei soluţii de tetraelorură de 
germaniu cu zinc şi acid sulfuric se obţine un amestec gazos care alături 
de hidrogen conţine şi o hidrură de germaniu (E. V o e g e 1 n—1902). 
Introducînd amestecul gazos într-o soluţie de azotat de argint se formează 
o combinaţie de culoare neagră a cărei analiză corespunde formulei GeAg 4 
(F. P a n e t h—1922) : 

GeH, + 4AgN0 3 = GcAg, + 4HN0 3 

Prin răcirea amestecului gazos cu aer lichid s-a putut separa tetrahi- 
drura de germaniu. Prin disocierea termică a acesteia se depune o oglindă 
de germaniu : 

GeH, = Ge + 211, 

Prin măsurarea volumului de gaz dezvoltat şi prin cîntărirea germaniului, 
se trage concluzia că hidrura are compoziţia GeH 4 . 

Se obţine tetrahidrura de germaniu, cu un randament mai bun, prin 
acţiunea acidului sulfuric diluat asupra unui aliaj de germaniu şi magneziu, 
preparat prin topirea celor două metale în cantităţi corespunzătoare 
formulei GeMg 2 , în atmosferă de hidrogen (L. M. Dennis—1924) : 

GcMgj + 2HjSO, - GeH, + 2MgSO, 

Se obţine un amestec de GeH 4 , Ge 2 H„ şi Ge 3 H s . Prin distilare fracţionată 
se obţine GeH 4 la -130°C, Ge 2 H 6 la -60°C şi Ge 3 H 8 la -20°C. (A. W. 
Laubengeyer şi A. B. Corey—1926). 

Tetraclorura de germaniu reacţionează cu hidrura de aluminiu şi 
litiu cu formare de tetrahidrură de germaniu : 

GeCl, + 4Li[AlH,l = GeH, + 4LÎC1 + 4A1H 3 
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Monogermanul se obţine aproape cantitativ prin acţiunea borohidrurii 
de sodiu asupra dioxidului de germaniu în soluţie acidă (J. E. Griffiths 
-1063). 

Proprietăţi. La temperatura obişnuită este un gaz incolor 
care arde în aer cn o flacără albastră. Poate fi lichefiat la — 90°C şi soli¬ 
dificat la —164,8°C. în stare gazoasă are densitatea 3,420 g/l. 

Tetrahidrura de germaniu are o structură tetraedrică. Introducînd 
un curent de GeH 4 într-o soluţie de sodiu în amoniac lichid se obţine trihidro- 
germaniura de sodiu, o pulbere albă, stabilă la temperaturi joase : 

2GeH 4 + 2Na = 2NaGeII 3 + H a 

Măsurători de conductibilitate ale unei soluţii de tetrahidrură de germaniu 
în amoniac lichid pledează pentru existenţa compusului (NH 4 ) + [GeH 3 ] _ . 

Digermanul Ge 2 H 6 . S-a separat din produsul gazos obţinut la tratarea 
Mg 2 Ge cu acid sulfuric sau acid clorhidric (L. M. D e n n i s, A. B. C o- 
r e v, R. W. Moore —1924). La temperatură obişnuită, digermanul 
este un lichid cu punctul de fierbere 28,5°C ; temperatura lui de topire 
este — 109°C. 

Prin descompunerea termică a digermanuluise formează monogerman, 
germaniu, hidrogen şi polimerul (GeH 2 ) n . 

Trigermanul Ge 3 H 6 . Se separă din amestecul gazos obţinut prin 
acţiunea acidului sulfuric asupra Mg 2 Ge. Trigermanul este un lichid inco¬ 
lor şi mobil cu punctul de fierbere 110,5°C şi cel de topire —105,6°C. 

Tetragermanul şi pentagermanul se obţin prin fracţionarea reziduului 
obţinut după separarea omologilor inferiori (E. Amberge r—1959). 

Monohidrura de germaniu (GeH) x . Se obţine prin tratarea aliajului 
GeNa cu apă (L. M. D e n n i s şi N. A. S k o w—1930) : 

xGeNa 4- xH,0 = (GeH) x + xNaOII 

Se prezintă ca o pulbere brun închisă care deflagrează cînd este uscată. 
Monohidrura de germaniu are probabil structura : 


— Ge — Ge — Ge — Ge — 

l i ; 

H H 

H H 

I I 

— Ge — Ge — Ge — Ge — 


Dihidrura de germaniu (GeH 2 ) 2 . Această hidrură a fost obţinută 
de Glarum şi Kraus (1950—1952), prin acţiunea trihidrogermani- 
urei de sodiu asupra bromurii de fenil : 


NaGeH 3 + C,H s Br = GeH 2 + C S H S + NaBr 
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Prin acţiunea acidului clorhidric asupra germaniurii de calciu se obţine 
o dihidrură de germaniu polimeră : 

xGeCa + 2xHCl = (GeH 2 ) x + xCaCl 2 

Este o pulbere galbenă, amorfă, stabilă în afara contactului cu aerul. 
Stabilitatea mare şi insolubilitatea în dizolvanţii organici se explică pro¬ 
babil prin structura sa în lanţ : 

H H H H 

I I I I 

— Ge — Ge — Ge—Ge— 

I I I I 

H H H H 

Adiţionează bromul conform reacţiei : 

GeH a + 3Br 2 = GeBr 4 + 2HBr 
Reacţionează cu hidroxizii alcalini : 

KOH 50% 

(GcH 2 ) z -■■ > K 2 Ge0 2 + H 2 -f GeH 4 

80°C 

Dihidrură polimeră se descompune termic între 120 şi 220°C dînd un 
amestec de GeH 4 , Ge 2 H 6 şi Ge 3 H 8 . 

Derivaţi halogenaţi ai hi dr urilor germaniului. 
Monoclorgermanul GeH 3 Cl. Monoclorgermanul şi diclorgermanul au fost 
obţinuţi de L. M. Dennis şi P. R. Judy (1929) prin acţiunea 
acidului clorhidric asupra tetrahidrurii de germaniu în prezenţă de triclo- 
rură de aluminiu. Cei doi compuşi se separă prin distilare fracţionată. 

Este un lichid care fumegă în aer şi fierbe la —25°C. Punctul de topire 
este — 52°C. Are o structură tetraedrică şi un moment de dipol de 2,12 D. 
Monoclorgermanul se descompune termic : 

2GeH 3 Cl = GeH 4 + 2HC1 + Ge 

Diclorgermanul GeH 2 Cl 2 . Se obţine prin metoda indicată la mono- 
clorgerman. Este un lichid fumegător în aer umed. Are un moment de 
dipol de 2,21 D. 

Diclorgermanul se descompune termic şi hidrolizează în prezenţa 
hidroxizilor alcalini. Cu amoniacul are loc reacţia : 

GeH 2 Cl 2 + 2NH 3 = Ge + 2NH 4 C1 

Triclorgermanul GeHCl 3 . Pentru prepararea germaniucloroformului 
s-a propus reacţia : 

GcC 1 2 + HCl = GeHCl s 

Cea mai indicată metodă pare a fi acţiunea acidului clorhidric asupra 
monosulfurii de germaniu : 

GeS + 3HC1 = GeHCl 3 + H 2 S 
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Este un lichid incolor care fierbe la 71°C şi se solidifică la — 75°C. Germaniu - 
cloroformul are o structură tetraedrică demonstrată şi de spectrul Raman. 

Reacţionează cu clorul, cu iodul şi se descompune în alcooli : 

GeHClg + Cl 2 = GeCl 4 + HC1 
GeHClj + I 2 = GelCl 3 + HI 

Monobromgermanul GeH 3 Br şi dibromgermanul GeH 2 Br 2 . Se prepară 
prin acţiunea acidului bromhidric asupra germaniului în prezenţa bromurii 
de aluminiu. Se separă greu. Sînt lichide incolore cu miros neplăcut. 

Tribromgermânui GeHBr 3 . Germaniubromoformul se prepară prin 
metode asemănătoare cu cele utilizate la prepararea geramaniuclorofor- 
mului. 

Gmaniuiodoformul GeHI 3 . A fost obţinut prin acţiunea acidului 
iodhidric asupra unui amestec de oxid şi dioxid de germaniu sub forma 
unor cristale galbene. 


COMBINAŢIILE GERMANIULUI CU HALOGENII 

Există dihalogenuri GeX 2 (X = F, CI, Br, I), tetrahalogenuri GeX 4 
(X = F, CI, Br, I), oxihalogenuri, halogenuri complexe şi halogenuri 
mixte. 

Combinaţiile germaniului cu f l u o r u l. Difluorura 
de germaniu GeF 2 . Această combinaţie s-ar forma la trecerea tetrafluorurii 
de germaniu peste germaniu la 350°C sub forma unui produs alb. Peste 
350°C se descompune în tetrafluorură şi germaniu. Se mai obţine în reacţia 
dintre acidul fluorliidric şi germaniu. (E. L. M u e 11 e r t i e s—1962). 
Formează ioni complecşi [GeF 3 ]“. 

Tetrafluorura de germaniu GeF 4 . L. M. Dennis şi A. W. L a u- 
bengayer (1927) au preparat-o prin încălzirea hexafluorogermana- 
tului de bariu la 700°C : 


Ba[GeF 6 J = BaF 2 + GeF 4 

Se obţine şi prin reacţia : 

2H 2 S0 4 + Ge0 2 + 2CaF 2 = GcF 4 + 2CaS0 4 + 2H 2 0 

H. J. EmeUus şi A. A. W o o 1 f (1950) au preparat-o prin acţiunea 
trifluorurii de brom asupra dioxidului de germaniu : 

4F 3 Br+ 3Ge0 2 = 3GeF 4 + 2Br 2 -f 30 2 

Este un gaz incolor care fumegă în aer. Prin răcire se solidifică direct. 
Are o structură tetraedrică. Atacă sticla în prezenţa umidităţii. Reacţionează 
exoterm au apa conform reacţiei: 

3GeF 4 + 2H 2 0 = Ge0 2 + 2H 2 [GeF 6 ) 


68 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Este un gaz iritant pentru căile respiratorii. Se cunoaşte un trihidrat al 
tetrafluorurii de germaniu GeF 4 .3H 2 0. 

Acidul hexafluorogermanic H 2 [GeP 6 J. O soluţie apoasă a acestui 
acid se obţine prin acţiunea acidului fluorhidric asupra dioxidului de 
germaniu : 

Gi* 0 2 + 6HF = H 2 [GcF„] + 2H a O 

Acidul hexafluorogermanic formează săruri de tipul M 2 [GeF 6 ] (M = 
— Na, K, Eb, Cs, N1I 4 , Ba). Aceste săruri se obţin prin acţiunea unei 
fluoruri (uneori cloruri sau carbonat) a metalului respectiv asupra unei 
soluţii de acid fluorhidric şi dioxid de germaniu. Toate sărurile sînt solide 
la temperatura obişnuită. 

Structura hexafluorogermanaţilor alcalini (M = K, Eb, Cs, NH 4 ) 
este puternic influenţată de volumul ionilor. în cazul hexafluorogermanaţi¬ 
lor ionul potasiu este prea mic pentru a se adopta structura cristalină a 
K 2 [PtCl 6 ]. Abia Eb 2 [GeF 6 ] prezintă această structură. în jurul unui ion 
Eb + există 12 atomi de fluor. Hexafluorogermanatul de rubidiu formează 
o reţea hexagonală compactă în care în jurul unui ion de cesiu se găsesc 
12 atomi de fluor (fig. 287). 

Combinaţiile germaniului cu clorul. Diclorura de 
germanul GeCl 2 . Trecînd vaporii de tetraclorură de germaniu peste ger¬ 
maniu metalic la 350°C, sublimă diclorură de germaniu. (L . M. D e n n i s 
şi L. H. H u n t e r—1929) : 

Ge(0) 

Rb(l/4) 

F(l/-) 

Rb(3/4) 

F(3/4) 


Fig. 287 

Distilînd germaniucloroformul la 75°C se obţine diclorura de germaniu : 
GeHCl 3 ;=? GeCl 2 + HC1 

La încălzire se descompune în germaniu şi tetraclorură de germaniu : 
2GeCl„ = GeCl 4 + Ge 


GeCl 4 + Ge = 2GeCl 2 
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Hidrolizează cu apa. Reacţionează cu oxigenul formîndu-se dioxid şi tetra- 
clorură de germaniu : 

2GeCl 2 + 0 2 = GeCl 4 + Ge0 2 

Adiţionează clorură de cesiu şi de rubidiu formînd combinaţii complexe 
Cs[GeCl 3 ] şi Rb[CeCl 3 ]. 

Tetraclorura de germaniu GeCl 4 . Tetraclorura de germaniu se formează 
în reacţia de dublă descompunere a Gel 4 cu o serie de cloruri : AsC 1 3 , 
SbCl 3 , SbCl 5 , BiCl 3 , IIgCl 2 etc. (T. C a r a n t a s s i s-1933). 

Se poate prepara prin clorurarea metalului sau a oxidului cu clor, sau cu o 
clorură, sau prin tratarea dioxidului de germaniu cu acid clorhidric şi 
distilarea soluţiei (Inorganic Syntheses 1946) : 

Ge0 2 -j- 4HC1 ;=? GcC1 4 + 2H 2 0 

Tetraclorura de germaniu este un lichid incolor care fumegă la aer. 
Fierbe la 86,5°C şi se solidifică la — 49,8°C. Densitatea în stare lichidă este 
d 18 o = 1,887. Tetraclorura de germaniu are o structură tetraedrică. Hidro- 
lizează cu apa. Din cauza hidrolizei fumegă în aerul umed. 

Tetraclorura de germaniu adiţionează AsC 1 3 , GeBr 4 , Gel 4 , S0 2 în 
raport 1:1. R. Schwarz, P. W. Schenk şi H. Giese (1931) 
au preparat oxiclorura Ge 2 OCl 4 . Se cunoaşte şi GeOCl 2 . Ambele sînt 
lichide incolore. 

în soluţii clorhidrice de tetraclorură de germaniu s-a pus în evidenţă 
existenţa ionilor [GeCl 6 ] 2- care corespund acidului hexaclorogermanic 
neizolat. Se cunoaşte hexaclorogermanatul de cesiu Cs 2 [GeCl 6 ]. 

Combinaţiile germaniului cu bromul. Dibromura 
de germaniu GeBr 2 . F. M. Brewer şi L. M. Dennis (1927) au 
preparat dibromura de germaniu prin reducerea unui amestec de tetrabro- 
mură şi germaniubromoform cu zinc sau prin disocierea germaniubromo- 
formului. 

Hidroxidul de germaniu divalent se dizolvă în acid bromhidric. Eva- 
porînd soluţia se obţine dibromură de germaniu (A. T c h a k i r i a n—1928). 
Dibromura de germaniu constă din cristale albe care se topesc la 122°C. 
Se dizolvă uş©r în alcool şi acetonă. Se descompune termic : 

2GeBr 2 = Gc + GeBr 4 

Tetrabromura de germaniu GeBr 4 . Se poate prepara direct din elemente 
(L. M. Dennis şi F. E. H e n e. e—1922). Produsul rectificat este 
foarte pur. Prin încălzirea germaniului cu HgBr 2 sau atacînd dioxidul de 
germaniu cu acid bromhidric se obţine de asemenea tetrabromura de ger¬ 
maniu. 

Proprietăţi. Tetrabromura de germaniu este un lichid incolor. 
Este solubilă în alcool, benzen, eter. Se poate răci pină la —18°C fără să se 
solidifice, deşi punctul de topire este 25°C (fenomen de supratopire). 
Lichidul fierbe la 186°C. Tetrabromura de germaniu are o structură tetra- 
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edrică. Hidrolizează în prezenţa apei, a aerului umed şi a hidroxizilor 
alcalini. 

Combinaţiile germaniului cu iodul. Diiodura de 
germaniu Gel 2 . Diiodura de germaniu se formează prin acţiunea iodului 
asupra germaniului metalic, prin disocierea tetraiodurii de germaniu (440°C) 
prin disocierea germaniuiodoformului : 

GeHI 3 = Gel 2 + III 

sau prin trecerea tetraiodurii de germaniu peste germaniu încălzit la 370 — 
000°C. Se prepară prin tratarea oxidului sau sulf urii de germaniu divalent 
•cu acid iodhidric (Inorganic Syntheses 1946). 

Diiodura de germaniu constă din cristale galbene solubile în cloroform 
şi tetraclorură de carbon. Are densitatea 5,37. Are structura diiodurii de 
cadmiu (H. M. Powell şi F. M. B r e w e r—1938). Aerul umed o 
hidrolizează lent. Se disproporţionează : 

2Gel, G(*I 4 + Ge 

Tetraiodura de germaniu Gel 4 Se prepară direct din elemente sau prin 
acţiunea acidului iodhidric asupra dioxidului de germaniu : 

Ge0 2 + 4HI = Gel 4 + 2H,0 

Tetraiodura de germaniu este un compus solid a cărui culoare variază 
în funcţie de temperatură. Se topeşte la 140—141°C şi fierbe între 350 — 
400°C. Se dizolvă în benzen, tetraclorură de carbon etc. Este un compus 
higroscopic. Se disociază reversibil conform reacţiei: 

Gel 4 iZZ t Gel, + I, 

Atomii de iod formează o reţea cubică cu feţe centrate. Atomii de 
germaniu ocupă o optime din golurile tetraedrice. Reţeaua moleculară 
constă din tetraedre Gel 4 nelegate între ele. 

Un'număr mare de cloruri (AsC 1 3 , SbCl s , ZnCl 2 , SbCl 5 . etc.) o transformă 
în tetraclorură de germaniu. 

Halogenuri mixte de germaniu. Prin acţiunea trifluo- 
rurii de antimoniu asupra tetraclorurii de germaniu, în prezenţa pentaclo- 
rurii de antimoniu, s-au obţinut : GeFCl 3 , GeF 2 Cl 2 , GeF 3 Cl. Se cunosc 
şi alte halogenuri mixte : GeCl 3 Br, GeCl 2 Br 2 , GeClBr 3 , GeCl 3 I, GeCl 2 I 2 , 
GeClI 3 , GeBr 3 I, GeBr 2 I 2 şi GeBrI 3 . Combinaţiile cu brom şi iod au fost 
puse în evidenţă prin spectrul Raman (M. L. D e 1 w a u 11 e—1951). 


COMBINAŢIILE GERMANIULUI CU OXIGENUL 

Se cunosc cu siguranţă doi oxizi ai germaniului : oxidul de germaniu 
GeO şi dioxidul de germaniu Ge0 2 . De asemenea se cunosc oxizii hidrataţi. 

Oxidul de germaniu GeO. Se obţine prin reducerea dioxidului de 
germaniu cu germaniu, magneziu sau oxid de carbon; prin tratarea 
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germaniului la 800—900°C cu dioxid de carbon sau prin deshidratarea 
hidroxidului de germaniu (II). 

Oxidul anhidru este negru sau brun închis. Are densitatea 4,40 şi 
duritatea în scara Mohs 5. Se descompune termic : 

500°C 

2GeO = Ge0 2 + Ge 

Este oxidat de acidul azotic fumans, de permanganatul de potasiu şi de 
apa oxigenată amoniacală. Oxidul de germaniu este atacat de percloratul 
de argint, conform reacţiei : 

GeO + 2AgC10 4 + 6HF = 2Ag + 2HC10 4 + H 2 [GeF 6 ] + H 2 0 

Hidroxidul de germaniu (II). Se obţine prin tratrea diclorurii de ger¬ 
maniu cu o soluţie alcalină. Se mai obţine prin hidroliza triclorogermaniului: 

HGeCl 3 + 2H o 0 =H -Gef + 3HC1 
X OH 

Este solubil în exces de hidroxizi alcalini, cu formare de hidroxogermaniaţi: 

Ge 2 + + 4HO- [Ge(OH) 4 l 2 - 

Proaspăt precipitat are o culoare crem, care devine roşie la încălzire. S-a 
explicat variaţia de culoare prin echilibrul tautomer : 

/OH .o 

Ce/ H - Gef 

x OH M)H 

Bioxidul de germaniu GeO.,. Se obţine prin disocierea termică a săru¬ 
rilor de germaniu cu acizi volatili, prin tratarea cu acid azotic a germana- 
ţilor alcalini, prin hidroliza tetrahalogenurilor de germaniu sau prin hidroli¬ 
za esterilor acidului germanic : 

Ge(OC 2 H 5 ) 4 + 211 2 0 = Ge0 2 + 4C 2 H 5 OH 

Se mai poate obţine prin oxidarea germaniului cu apă oxigenată sau prin 
descompunerea termică a GeF 4 • 3H 2 0 sau prin arderea sulfurii. 

Acest oxid este o pulbere albă car p ate exista în formă hexagonală, 
în formă patratică (G. S. S m i t h şi P. B. I s a a c s — 1 964) şi în formă 
sticloasă (J. H. M ii 11 e r şi H. H. Blank — 1 924). Se topeşte la 1116°C 
şi formează o sticlă. Este solubil în acid fluorhidric, acid clorhidric şi hidro- 
xid de sodiu. 

Prin hidroliza tetraclorurii de germaniu sau a tetraetoxigeimaniului 
Ge(OC 2 H 5 ) 4 , se formează dioxid hidratat. Schwarz, SchenkşiGiese 
(1931) au arătat că nu se formează un hidrat definit. 

Dioxidul de germaniu este redus de hidrogen, carbon, aluminiu. Se 
dizolvă greu în acizi, mai uşor în hidroxizi alcalini cu formare de germanaţi. 
Hidrogenul sulfurat îl transformă în acid tiogermanic : 

2Ge0 2 + 5HoS = H 2 Ge 2 S 5 + 4H,0 
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Dioxidul de germaniu are caracter amfoter, cu proprietăţi acide mai 
pronunţate. Are deci proprietăţi bazice slabe. Keacţionează cu acidul clor- 
hidric formînd tetraclorură de germaniu. 

Dioxidul de germaniu se utilizează la obţinerea metalului, a sărurilor 
de germaniu tetravalent, la fabricarea sticlei şi drept catalizator. Gelul de 
dioxid de germaniu adsoarbe vaporii de benzen, tetraclorură de carbon etc. 

Germanaţii. Există indicaţii că în soluţiile apoase de dioxid de germa¬ 
niu ar exista acizii: metagermanic H 2 Ge0 3 , pentagcrmanic H^GgOjj şi 
heptagermanic H 4 Ge 7 O 10 . 

Prin topirea în proporţii stoechiometrice a dioxidului de germaniu 
cu carbonaţi, hidroxizi, sau oxizi ai unor metale, în special alcaline, se obţin 
metagermanaţi de tipul M 2 Ge0 3 . Unii metagermanaţi (Li, Ba, Sr,Ca,Ag) 
se obţin prin dublu schimb : 

Na 2 Ge0 3 -f 2AgN0 3 = Ag 2 Ge0 3 + 2NaN0 3 


Se cunosc şi metagermanaţi acizi. Prin încălzirea la 1 000°C a dioxidului 
de germaniu cu carbonaţi sau oxizi ai unor metale se obţin ortogermanaţi 
neutrii de formulă M 4 Ge0 4 (M = Li, Be, Mg, Zn, Ca, Ce, Zr, Th). Se cunosc 
şi ortogermanaţi acizi de tipul M 2 H 2 Ge0 4 (M = Na, Sr, Ba). Au fost descrişi 
de asemenea germanaţi de tipul M 2 Ge 2 O s , MH 3 Ge 2 O c , M 2 Ge 2 0 7 , M 2 Ge 4 Oa, 
etc. 

Metagermanatul de stronţiu SrGe0 3 conţine ioni ciclici Ge 3 0 9 . în solu¬ 
ţii apoase ionii germanaţilor se găsesc ca : [GeO(On) 3 ] _ ,[Ge0 2 (OII) 2 ] 2_ şi 
{[(Ge(OH) 4 ] 8 (OH) 3 } 3 ~ (K. H. GayerşiO. Z. Zaijicek — 1 964). 

Prin acţiunea apei oxigenate asupra germanaţilor alcalini s-au obţinut 
produşi de adiţie care nu sînt peroxosăruri: K 2 Ge 2 O s • 2H 2 0 2 • 2H 2 0, 
Na 2 GeO s • 2II 2 0 2 • 2H 2 0. După o altă concepţie s-ar forma peroxoger- 
manaţi de tipurile Na 2 Ge 2 0 7 (diperoxodigermanat) şi Na 2 Ge0 5 (dipero- 
xometagermanat): 


Na-o-o x 


/O-O-Na 


O = 


Ge; 


-O-O-Na 

O-O-Na 


COMBINAŢIILE germaniului cu sulful şi selenul 

Germaniul formează cu sulful o sulfură GeS, o disulfură GeS 2 , acizi şi săruri 
tiogermanice şi un sulfat de germaniu. 

Sulfura de germaniu GeS. Se obţine prin topirea elementelor, reducerea 
disulfurii de germaniu cu germaniu sau cu hidrogen la 450 — 480°C, prin 
precipitare cu hidrogen sulfurat din soluţia unei sări de germaniu divalent,. 
puternic acidă, sau calcinarea disulfurii la 500°C în curent de amoniac (Inor- 
ganic Synthesis 1946). Prin toate metodele de mai sus se obţine o varietate 
cristalină portocalie. O varietate amorfă se obţine prin saturarea unei 



GRUPA A IV-a PRINCIPALĂ 


1079 


soluţii alcaline de sulf ură de germaniu cristalină cu un acid (O. H. J o li n - 
son şi Wheathley — 1934) : 

Prima formă cristalizează în sistemul rombic şi are o culoare neagră. 
Cea amorfă este colorată în roşu închis sau galben. Sulfura cristalină are 
densitatea 4,012 şi duritatea 2 în scara Mohs. Se dizolvă în polisulfură de 
a moniu : 

CeS + (NH 4 ) 2 S 2 = (NHj) 2 GeS 3 

Prin tratarea cu acizi, sulfogermaniatul de amoniu se descompune cu for¬ 
mare de disulfură de germaniu albă : 

(NHj) 2 GcS 3 + 2HC1 = GeS 2 + H 2 S + 2NH 4 C1 

Se oxidează în aer (350°C), sau sub acţiunea oxidanţilor (HN0 3 , H 2 0 2 ,C1 2 , 
KMn0 4 ). 

Disulfură de germaniu GeS 2 . Prin acţiunea vaporilor de sulf şi dioxid 
de carbon la 850°C asupra dioxidului de germaniu se obţine disulfură de 
germaniu cristalină. O varietate amorfă se obţine prin acţiunea hidrogenu¬ 
lui sulfurat asupra unei soluţii acide de tetraclorură, sau acidulînd soluţia 
unei sulfosări de germaniu : 

GcCl| + 2H 2 S - GeS 2 + 4HC1 
KjGeOj + 21 ICI + 2II 2 S = GcS 2 + 2KC1 + 3H 2 0 

Disulfură de germaniu are o culoare albă ca şi cea de zinc. Se topeşte 
la 800°C şi trece într-un lichid negru. Cristalizează în sistemul ortorombic. 
Prezintă o structură analogă structurii disulfurii de siliciu care constă din 
tetraedre GeS 4 legate prin laturi. Disulfură de germaniu poate fi redusă 
de hidrogen pînă la germaniu metalic (K. O n o şi K. S u d o —1 954). 
Hidrolizează mai ales la cald : 

GeS 2 + 2H 2 0 = Gc 0 2 + 2H s S 

Acidul azotic şi sulfuric, apa oxigenată amoniacală, la cald, o oxidează 
la dioxid de germaniu. Acidul clorhidric o transformă în tetraclorură de 
carbon. Este solubilă în sulfură de amoniu şi sulfuri alcaline cu formare de 
sulfosăruri: 

GcS 2 + K,S = I< s [GeS,] 

Acizi tiogermanici şi tiogermanaţi. Eefluxînd dioxidul de germaniu 
într-o soluţie de hidrat de piperazină şi apoi saturînd soluţia cu 
hidrogen sulfurat se separă un produs H 2 GeS 3 • C 4 H ]0 N 2 . Acidul tiodigerma- 
nic H 2 Ge 2 S 5 s-a obţinut prin acţiunea hidrogenului sulfurat asupra unei 
suspensii uscate de Ge0 2 în alcool absolut: 


2GeO,+ 5 HjS = H 2 Ge 2 S 5 + 4H.0 



1080 


GRUPA A IV-a PRINCIPALA 


Sarea de potasiu se obţine în reacţia dintre germanatul de potasiu în acid 
acetic şi hidrogenul sulfurat (H. H. Willard şi C. W. Zuehlke — 
1943): 

2Ge0 2 + 5H 2 S + 2CH 3 COOK = K 2 Ge 2 S 5 + 2CH 3 COOH + 4H 2 0 

Prin dizolvarea disulfurii de germaniu, în cantitatea calculată de sulfura 
de potasiu sau sodiu, se obţin sărurile acidului tiopirogermanic : K 6 Ge 2 S 7 
şi Na 6 Ge 2 S 7 . 

Sulfatul de germaniu Ge(S0 4 ) 2 . Se obţine prin tratarea sub reflux a 
tetraclorurii de germaniu cu anhidridă sulfurică şi clorură de sulfuril : 

GeCl 4 -f 6S0 3 = Ge(S0 4 ) 2 + 2S 2 0 6 C1 2 

Este o sare incoloră cu densitatea la 22°C, 3,92. Hidrolizează în prezenţa 
apei şi reacţionează violent cu hidroxizii alcalini: 

Gc(S 0 4 ) 2 + 6NaOH = Na 2 GeO, + 2Na 2 S0 4 + 3H 2 0 

Selenura de germaniu GeSe. Se obţine topind elementele în proporţie 
stoechiometrică ia 500°C, sau trecînd hidrogen selenat printr-o soluţie de 
diclorură de germaniu. 

Diselenura de germaniu GeSe 2 . Se obţine din elemente pe cale uscată 
sau trecînd hidrogen selenat prin soluţia acidă a unei sări a germaniului 
tetravalent. 

Cristalele rombice au o culoare de la galben la oranj. Reacţionează cu 
acidul azotic formînd dioxid de germaniu şi acid selenos. 

B. N. I v a n o v — E m i n şi V. M. K o s t r i k i n (1947) au ob¬ 
ţinut selenogermanaţii: Na 6 Ge 2 Se 7 • 9H 2 0, K 6 Ge 2 Se 7 • 9H 2 0. 


COMBINAŢIll.K GERMANIULUI CU AZOTUL 

Imidura de germaniu GeNH. A fost preparată de W. C. Johnson, 
G. H. M o r e y şi A. E. K o 11 (1932) prin amonoliza diiodurii sau diclo- 
rurii de germaniu : 

GcI 2 + 3NH 3 = GcNH + 2NH 4 I 

în absenţa umidităţii imidura de germaniu este insolubilă în amoniac. Este 
o pulbere galbenă care reacţionează violent cu oxigenul. Hidrolizează cu 
apa : 

GeNH + 2H 2 0 = Ge(OH) 2 + NH 3 

Diazotura de trigermaniu Ge 3 N 2 . Se obţine prin descompunerea ter¬ 
mică a imidurii de germaniu la 200 — 300°C : 

3Ge(NH) = Ge 3 N 2 + NH 3 
Peste 500°C se descompune termic. 
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Diimidura de germaniu Ge(NH) 2 . Tetraclorura de germaniu reacţio¬ 
nează cu amoniacul lichid după reacţia: 

GeCl 4 + 6NH 3 = Ge(NH) 2 + 4NH t Cl 

Este o pulbere albă care se oxidează la aer şi trece în dioxid de germaniu 
şi amoniac. Cu apa hidrolizează. Cu acidul clorhidric se transformă în tetra- 
clorură : 

Ge(NH) 2 + 61 ICI = GeCl 4 + 2NH 4 C1 
încălzită la 150°C trece în germanam : 

2Ge(NH) 2 = Ge,K,H + NH 3 

Germanamul se descompune la 300°C şi rezultă tertraazotura trigermanică. 

Tetraazotura trigermanică Ge 3 N 4 . Prin descompunerea termică a ger- 
manamului la 350°C se obţine azotura de germaniu tetravalent : 

3Ge 2 N 3 H = 2Ge 3 N 4 -f NH 3 

Aceeaşi substanţă se obţine prin acţiunea amoniacului asupra germaniului 
sau asupra dioxidului de germaniu : 

650 — 700°C 

3Ge + 4NII 3 -» Ge 3 N 4 + 6H 2 

700 — 750*C' 

3Ge0 2 + 4NH 3 -> Ge 3 N 4 + 6H 2 0 

Este redusă de hidrogen la 600—700°C : 

Ge 3 N 4 + 611, = 3Ge -f 4NH 3 

Oxigenul la 800°C o transformă în dioxid de germaniu şi clorul în tetra- 
clorurăla600 — 700°C. 


HETEROPO LI ACIZI ŞI HETEHOFOLISArI'HI AI.E GERMANIULUI 

Acidul germano -12 - molibdic H 4 [Ge 04 * 12 Mo 0 3 ] • wH 2 0 a fost 
descoperit de C. G. Grosscup (1930). Se prepară prin acţiunea acidu¬ 
lui molibdic asupra dioxidului de germaniu sau prin acţiunea unui molib- 
dat în soluţie puternic acidă asupra dioxidului de germaniu. Cristalizează 
în octaedri de culoare galbenă. Se cunosc săruri de Rb,Na, Ag, TI, Hg. 

Acidul germano -12 - wolframic a fost preparat prin acţiunea aci¬ 
dului sulfuric asupra unui amestec de germanat şi de wolframat de sodiu. 
Plin extracţie din eter se formează cristale galbene Ge0 2 • 12W0 3 32H 2 0 
pe care A. Brukl (1 930) le-a formulat H 8 [Ge(W 2 0 7 ) 6 ] • 28H 2 0. 

Se cunosc săruri de K, NH 4 , Rb, Cs, puţin solubile, pe cînd cele de Ag şi 
Na sînt solubile. 
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La o concentraţie a ionilor de hidrogen mai mică (pH = 3,8 — 4,8) 
acidul germano -12 - wolframic se transformă în germano -11 - wolframic 
(S. Souchay şi A. Tchakirian — 1946): 

(Ge0 4 .12W0 3 ) 4 - + 4.50H- = (Gc0 6 -11W0 3 ) 8 -+ 1/6(H 3 \V 6 0 21 ) 3 - + 2H 2 0 

Cînd creşte concentraţia ionilor de hidrogen (pH< 2,6) are loc un proces 
invers : 


12(GeO s . 11VV0 3 ) S_ + 52H+ = ll(Ge0 4 .12\V0 3 ) 4 - + Ge0, + 26H 2 0 


COMBINAŢIILE ORGANICE ALE GERMANIULUI 

Germaniul are tendinţa de a forma combinaţii în care să se lege prin 
covalenţe Ge—Ge spre a forma lanţuri, analog carbonului. Germaniul poate 
lua locul carbonului din compuşii organici ai acestuia rezultînd compuşi 
cu legături Ge — C, numiţi organo-germanici. Atît legăturile Ge—Ge cît 
şi cele Ge—C sînt mai puţin stabile decît legăturile C—C. 

Se cunosc compuşi organo-germanici în care se leagă de germaniu : halo- 
geni, radicali alifatici, aromatici, saturaţi sau nesaturaţi, funcţii alcool,, 
aldehidă, cetonă,nitril etc. Se cunosc esteri, oxizi, anhidride, sulfuri r 
amine, imine organo-gennanice. Se cunosc compuşi ciclici organo-germanici. 

Tetrameţii-germaniul (CH 3 ) 4 Ge. Se obţine prin reacţia (J. H. L e n g e 1, 
V. H. Dibeler— 1952): 

GcC 1 4 + 2Zn(CH 3 ) 2 = (CH 3 ) 4 Gc + 2ZnCl 2 

Este un lichid care fierbe la 43,5°C şi se solidifică la — 88°C. 

Tetraetilgermaniul (C 2 H 5 ) 4 Ge. Primul compus organo-germanic a fost 
tetraetil-germaniul (C 2 H 5 ) 4 Ge preparat de C. W i n k 1 e r în 1887 : 

GcCI 4 + 2Zn(C 2 H 5 ) 2 = (C 2 H 5 ) 4 Gc + 2ZnCl 2 

Se prezintă sub forma unui lichid incolor cu miros leşietic. Nu este miscibil 
cu apa. Fierbe la 163,5°C şi se solidifică la — 90°C. Are densitatea d > 0 ° = 
= 0,9931. 

Stabilitatea compuşilor de tipul R 4 Ge creşte pe măsura creşterii masei 
moleculare (P. Mazerolles — 1 960). Toţi aceşti compuşi sînt lichide 
incolore, uleioase, puţin volatile şi stabile din punct de vedere termic. 

Tetrafenil-germaniul (C 6 H 5 ) 4 Ge. Se prepară prin metoda Wiirtz (D. L. 
T a b e r n, W. R. Orndorff, L. M. D e n n i s — 1 952): 

GeCl 4 4- 8Na + 4C 6 H 5 C1= (C 6 H 5 ) 4 Gc + 8NaCl 

Este un compus solid care se topeşte la temperatura de 230°C. Compuşii 
cu radicali aromatici ai germaniului sînt toţi solizi. Compuşii tetraaril-ger- 
manici reacţionează cu bromul : 

(C 6 H 5 ) 4 Ge + Br 2 = (C 6 H 5 ) 3 GeBr + C 6 H 3 Br 
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Se cunoaşte un mare număr de hidruri organogermanice : EGeH 3 , R 2 GeH 2 , 
R 3 GeH, în care E este un radical organic saturat sau nesaturat şi halogenuri 
organo-germanice : EGeX 3 , R 2 GeX 2 , E 3 GeX. 

Halogenurile organo-germanice pot fi trecute în hidruri prin reacţia 
generală : 

LiAlH« 

RGeX 3 -> R—CieII 3 

Hidrurile organo-germanice reacţionează eu halogenii sau cu alte haloge- 
nuri (HgCl 2 , GeCl 4 ,AlCl 3 ) spre a forma halogenuri organo-germaniee. 

Poligermanii. Germaniul are proprietatea de a se lega covalent de el 
însuşi. Atomii de halogen pot fi substituiţi cu atomi de hidrogen sau 
alţi radicali monovalenţi. De exemplu hexametil-digermanul se obţine prin 
reacţia (C. A. K r a u s E. A. F 1 o o d — 1932): 

Na 

2(CH 3 ) 3 GcX -MH 3 C) 3 C;e-Ge(CH 3 ) 3 + 2NaX 

Ariltrigermanii se obţin prin reacţia (C. A. Kraus, E. H. Brown — 
- 1930): 

Ar 

I 

2Ar 3 GeNa -|- Ar 2 GeCI 2 = Ar 3 Ge —Ge—GeAr 3 -f- 2N'aCI 
I 

Ar 

Ciclogermanii. 0. A. Kraus ş E. II. Brown (1930) au tratat 
diclordifenil-germaniul cu sodiu metalic : 

(C 6 H 6 ) 2 GeCl 2 -f 2Na = (C 6 II 5 ).,Ge + 2NaCl 

Masa moleculară a produsului este de patru ori mai mare decît cea 
teoretică. în consecinţă, s-a propus formula ciclică a octafenil-ciclogerma- 
n iului: 

(H 5 C 6 ) 2 Ge - Gt*(G 8 I I 6 ) 2 
I I 

(H 6 c 6 ) 2 Ge - Ge(C 6 H 5 ) 2 

Esteri şi eteri organogermanici. Eterii organogermanici se prepară 
prin acţiunea tetraclorurii de germanii! asupra alcoolaţilor sau fenolaţilor 
alcalini : 

1 RONa + GeCl 4 = Ge(OR) 4 + 4NaCl 

Eterul metilic al acidului ortogermanic este un lichid care fierbe la 66—67°C 
{36 mm Hg) şi se solidifică la —18°C. 

Eterii organici ai acidului tetratio-ortogermanic se obţin printr-o meto¬ 
dă analogă : 

GcC 1 4 + 4RSNa = Gc(SR) 4 + 4NaCl 

Punctele de fierbere ale compuşilor germaniului sînt mai ridicate decît ale 
compuşilor analogi ai siliciului. Compuşii germaniului au forme cristaline, 
izomorfe cu cei analogi ai siliciului. 
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Oxizi , sulfuri , amine organogermanice. Oxizii dialchilici sau diarilici 
ai germaniului se prepară prin hidroliză : 

R,GcX 2 + H 2 0-» R 2 Ge(OH) 2 -> R 2 GcO-> (R 2 GcO) n 

Oxidul de dimetil-germaniu se cunoaşte ca trimer, tetramer şi polimeri 
înalţi. Oxidul de dietil-germaniu se cunoaşte ca dimer, trimer şi tetramer. 

Se cunosc sulfuri alifatice şi aromatice de germaniu. Se prepară prin 
reacţia : 

2R 3 GcBr -|- Na t S = (R 3 Ge) 2 S + 2 NaBr 

Aminele organo-germanice se prepară prin acţiunea amoniacului gazos 
asupra trifenil-bromgermaniului intr-un dizolvant organic anhidru sau cu 
amidură de sodiu sau de potasiu : 


(C,H 6 ) 3 GcBr + 2NH 3 = (C 8 H 6 ) 3 GeNH 2 + NH 4 Br 
Prin încălzire trec în imine şi nitrili, conform reacţiilor : 

2(C 8 H 5 ) 3 GeNH 2 = [(C 8 H 5 ) 3 Gel 2 NH + NH 3 
3(C 6 H 5 ) 3 GeNH 2 = l(C 8 H 5 ) 3 Ge] 3 N + 2NH 3 


STANIUL 


Simbol: Sn ; Z 50 ; Masa atomică = 118,70 

Staniul este cunoscut cu 3 200 — 3 500 ani înaintea erei noastre. 
Aliajul stanului cu cuprul, adică bronzul, a fost primul aliaj utilizat pe 
scară largă în epoca preistorică. Homer îl numeşte kassiteros. Mineralele 
din Asia au fost exploatate cu 1 000 ani înaintea erei noastre. Fenicienii 
importau minerale din Spania şi din Marea Britanie (Cornwal). 

Stare naturală. Staniul constituie 0,001% din scoarţa terestră. în 
stare nativă se găseşte în Siberia, Guyana şi Bolivia. Se exploatează în Asia 
de sud-est (Malaezia, Tailanda), în Bolivia, Congo, şi Nigeria. în cantităţi 
mai mici se găseşte în Indochina, Australia, Rodezia, Chile, Finlanda, Spa¬ 
nia etc. 

Principalele minerale sînt: cassiteritul Sn0 2 , stanitul Cu 2 FeSnS 4 , teal- 
litul PbSnS 2 , cupro-casi teri tul 4SnO a • Cu 2 Sn(OH) 6 , frankeitul Pb 6 Sn 2 Sb 2 S n 
etc. Numai cassiteritul se utilizează în industrie la obţinerea staniului. 

Obţinerea metalului. Minereul se îmbogăţeşte prin flotaţie. Cassiteritul 
poate fi redus uşor de cărbune la temperatură ridicată. La această tempera¬ 
tură se reduc şi alte impurităţi din cassiterit (W, Fe, Cu, As, Pb, Sb, Ni, 
Zn, Bi, Ag). Metalul difuzează în porii refractarelor şi se combină cu oxizii 
din cuptor, astfel încît o mare parte din staniu se pierde în zgură. Aceste 
consideraţii determină trei etape pentru metalurgia staniului: reducere 
în cuptoare cu cuvă, cu reverber sau electrice, tratarea zgurelor, rafinarea 
metalului. 
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Pentru a elimina sulful, antimoniul şi arsenul, se face de obicei o pră- 
jire, uneori clorurantă sau sulfurantă a minereului în cuptor rotativ, urmată 
de spălare cu leşie pentru a îndepărta clorurile şi sulfaţii solubili ai unor 
metale (Cu,Fe). 

Cuptoarele cu cuvă lucrează între 1100 şi 1 450°C şi se utilizează pentru 
minerale granuloase. Cuptoarele cu reverber lucrează între 1 200 — 1300°C 
şi se folosesc pentru minerale granuloase sau zguri. Are loc reacţia : 

Sn0 2 + 2C = 2CO + Sn Ml = 85 kcal 

Metalul lichid se scurge. Se obţine staniu brut 99% care mai conţine Fc, 
Cu, W, As, Pb, Bi. Reducerea în cuptor electric se numeşte procedeul H<$- 
rault. Zgurile se reduc cu antracit la 1 480°C în prezenţă de calcar sau var 
care deplasează dioxidul de staniu din silicaţi. 

Staniul brut este afinat termic sau electrolitic. Afinarea termică 
constă în topirea metalului. Fierul rămîne ca un aliaj Fe-Sn solid. Metalul 
topit se amestecă cu lemn verde pentru a oxida metalele străine mai 
oxidabile decît staniul. în locul lemnelor se poate injecta un curent de 
aer sau de vapori de apă. Afinarea electrolitică se face în mediu bazic 
(L. Wright şi F. T ay 1 o r—1932), sau acid (J. W. Andrews — 
1953) cu anode de staniu (<10% impurităţi) şi catodă de fier. 

Staniul se recuperează de pe tabla de fier cositorită şi din deşeurile 
de cutii de conserve. Procedeul electrolitic a fost eliminat în 1907 de 
procedeul cu clor perfect uscat care nu atacă fierul. Sub 50°C are loc 
reacţia: 


Sn + 2C1 2 = SnCl 4 

Procedeul chimic cu sodă (1936) constă în tratarea fierului alb (fier 
cositorit) cu hidroxid de sodiu cald în prezenţă de azotit sau azotat 
de sodiu. Fierul nu este atacat. Se formează stanit de sodiu care poate 
fi cristalizat ca Na 2 Sn0 3 .3H 2 0, sau electroliza! pentru a obţine metalul, 
sau trecut în cassiterit prin reacţia : 

Na 2 Sn0 3 + C0 2 = Sn0 2 -f Na 2 CO s 

Pentru a obţine staniu foarte pur, K. S m irou s (1953), prepară 
tetraclorura de staniu din staniu pur şi clor pur. Tetraclorura de staniu 
se distilă. Fracţiunea centrală (113,8—113,9°C şi 760 mm Hg) se tran¬ 
sformă în stanat de sodiu şi se electrolizează cu anod de platin şi catod 
de grafit. 

Proprietăţi fizice. Staniul este un metal alb, strălucitor. Impurităţile 
de Pb, Sb, As îi dau un aspect gălbui. Se cunosc trei varietăţi de staniu : 
staniu alb sau forma p care cristalizează în sistemul pătratic, staniul 
cenuşiu sau forma a care cristalizează în sistemul cubic şi staniul y care 
cristalizează în sistemul ortorombic. 
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S-a arătat că formele alotrope ale staniului se transformă una în 
alta în mod reversibil : 


1S.2°C 

Sn gri } * Sn alb 




Viteza de transformare este maximă la — 30°C, depinde de impurităţi 
şi este accelerată de o sare de staniu. Aceasta se explică printr-un schimb 
al acestor ioni cu atomii metalului introdus în soluţia sării de staniu : 

Sn iZZ" Sn 2 + + 2e E° = - 0,14 V 

Ionii de staniu care se descarcă formează staniu a dacă temperatura 
este joasă. 

Transformarea staniului alb în cel cenuşiu este accelerată dacă se 
pune în contact cu o bucată de staniu cenuşiu („infectare”, ciuma 
staniului). 

Structura cristalină a staniului alb se vede în fig. 288. Fiecare 
atom are patru vecini mai apropiaţi şi doi mai depărtaţi. Toţi cei şase 
atomi formează un octaedru deformat în jurul unui atom de staniu. 

Torsiunea unei bare de staniu este însoţită de un zgomot numit 
„strigătul staniului” datorit alunecării maclelor. 

Staniul cenuşiu se formează cu creştere de volum de circa 25% şi 
se pulverizează, ceea ce explică distrugerea obiectelor în cursul acestor 
transformări. Densitatea staniului cenuşiu este 5,705. Densitatea staniului 
alb este d 4 = 7,285. Conductibilitatea electrică a staniului cenuşiu este 
5.IO 3 D 1 . cm -1 , la 0°C şi descreşte cu temperatura. Deci staniul cenuşiu 
este un semiconductor (G. Buscli şi E. Mooser — 1953). Prin 
aceasta se aseamănă cu siliciul şi germaniul. 

Staniul este un metal foarte uşor maleabil, de aceea se pot obţine 
foiţe foarte subţiri. Este un metal puţin ductil. Este un metal moale, 
cu duritatea 1,8 în scara Mohs. Sub 3,723°K staniul devine supraconductor. 

Staniul este conductor de 7 ori mai slab decît argintul. Conductibi¬ 
litatea slabă şi ductilitatea slabă este determinată de structura sa cristalină 
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care diferă de un aranjament compact. Staniul este paramagnetic la 
temperatura obişnuită. Proprietăţile depind de impurităţi (C. Man¬ 
tei 1—1953). Staniul se topeşte la 231,9°C. Temperatura de fierbere a 
staniului este de 2275°C. 

în spectrul de scînteie în vizibil, staniul prezintă liniile caracte¬ 
ristice 5632 Â (verde) şi 4524,9 A (albastru-indigo). 

Propriclăţi chimice. Staniul este un metal puţin reactiv. Este puţin 
oxidabil în aer. Se acoperă cu o pătură protectoare de oxizi. Este atacat 
de halogeni la temperaturi mai mult sau mai puţin ridicate, care îl 
oxidează la maximum. Se combină cu sulful la 900°C pentru a da SnS. 
Staniul topit se combină cu vaporii de fosfor pentru a forma P 4 Sn, P 2 Sn 2 
şi P 3 Sn 4 . Arsenul, antimoniul şi bismutul sînt solubile în staniu în orice 
proporţie. Se cunosc compuşii definiţi AsSn, AsSn 4 , As 2 Sn 3 , SbSn. 
Staniul topit este total miscibil cu siliciul, germaniul şi plumbul. 

Hidracizii anhidri atacă staniul cu formare de săruri corespunzătoare 
stării de oxidare doi: 


Sil + 2HX = SnX 2 + H 2 

Peste temperatura de 600°C, staniul lichid este oxidat de vaporii de apă 
Sn + 2H 2 0 Sn0 2 + 211, AH = 11,3 kcal 

între 500 şi 800°C staniul reduce dioxidul de carbon, conform echili¬ 
brului : 


Sn -f- 2C0 2 , * Sn0 2 "l - 2CO 

Acizii slabi nu atacă staniul din cauza diferenţei mici dintre potenţialul 
său normal şi cel al hidrogenului. Acidul sulfuric diluat atacă staniul 
la cald cu formare de sulfat de staniu (II). 

Dicromatul de potasiu în prezenţa fosfaţilor pasivează staniul. Solu¬ 
ţiile alcaline atacă staniul la cald cu formare de stanaţi: 

Sn + 2HO- + 4H 2 0 = [Sn(OH) 6 ] 2 - -f 2H 2 

Potenţialul normal de oxidoreducere al sistemului Sn 2+ /Sn 4 este — 
— 0,154 V la pil = 0. Ionii de staniu (II) sînt reducători. Electro- 
depunerea staniului, pe un catod de platină, dintr-o soluţie de SnCl 4 , s-a 
studiat în vederea afinării electrolitice. Depunerea sub formă spongioasă 
sau dendritică se evită adăugind băii gelatină, acid metacrilsulfonic etc. 

Proprietăţi fiziologice. Compuşii minerali ai staniului sînt puţin 
toxici pentru animale. Intoxicarea se manifesta prin vomitări, inflamarea 
tubului digestiv şi slăbirea sistemului cardiac. Cantitatea maximă tolerată 
în alimente este 300 mg/kg. Compuşii organici sînt mult mai toxici pentru 
organism. 

Recunoaştere şi determinare. Tratând aliajele de staniu cu acid azotic 
concentrat se obţine un reziduu alb de oxid (3 stanic hidratat. Sărurile 
de staniu (II) reduc diclorura de mercur, colorează în albastru molibdatul 
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de amoniu în soluţie clorhidrică şi decolorează o soluţie de iod în iodură 
de potasiu. 

Staniul se poate determina gravimetric ca dioxid de staniu. Staniul 
poate fi determinat electrogravimetric, polarografic, colorimetric etc. 

întrebuinţări. Se utilizează pentru acoperirea tablei de fier sau 
oţel folosită pentru fabricarea cutiilor de conserve. Staniul fiind complet 
insolubil în acizii organici, nu este toxic. Pentru aceasta tabla introdusă 
în acizi pentru curăţire, se introduce în staniu topit iar apoi se vălţuieşte 
pentru uniformizare. Staniul nu numai că acoperă tabla de fier sau 
oţel cu un strat, dar acţionează şi ca un agent anticoroziv (J. Ireland — 
1944). Spoirea vaselor de aramă are acelaşi scop. 

Staniul formează o serie de aliaje : metal Rose (22,9% Sn, 27,1% Pb), 
antifriction (Sn 75% , Cu 12,5%, Sb 12,5%) metal Babbitt (Sn 89%, 
Cu 3,7%, Sb 7,3%), metalul alb pentru lagăre (Pb 75%, Sb 19%, Sn 5%, 
Cu 1%), bronzul (Cu 67%, Sn 33%) şi aliajele de sudură (Ag, Pb, Sn). 


COMBINAŢIILE STANIUL UI CI HIDROGENUL 

Tetrahidrura de staniu SnH 4 . Tetrahidrura de staniu a fost obţinută 
de F. Paneth şi F u r t h (1919) în timpul tratării unui aliaj de 
staniu-magneziu cu acid clorhidric diluat. G. W. Schaeffer şi 
S. M. E m i 1 i u s (1954) au obţinut-o cu randament de 85%, prin acţi¬ 
unea borohidrurii de sodiu asupra unei soluţii clorhidrice de diclorură 
de staniu : 


3Na[BHJ + 4SnClo + 6H 2 0 = 4SnH 4 + 3NaB0 2 + 8HC1 

Se mai obţine prin electroliza unei soluţii sulfurice de Sn 2+ cu catod 
de plumb (10% SnH 4 în hidrogenul catodic) sau prin reducerea tetraclo- 
rurii de staniu cu tetrahidroaluminat de litiu : 

SnCl 4 + LiAIH 4 = SnH 4 + LiCl + AIC1 3 

La temperatura obişnuită hidrura de staniu este un gaz toxic, sufo¬ 
cant. Acesta poate fi lichefiat la —52°C şi solidificat la —150°C. 

Este o combinaţie puţin stabilă şi se descompune termic. Reacţia 
este indicată pentru metalizări. Reacţionează cu azotatul de argint: 

4AgN0 3 + SnH 4 = AgjSn + 4HN0 3 

Este descompusă de diclorură de mercur, hidroxidul de potasiu solid şi 
de acidul sulfuric concentrat. Reduce triclorura de aur la aur eoloidal. 

Se cunosc şi cîţiva derivaţi de substituţie: CH 3 SnH 3 (p.f. =0°C), 
(CH 3 ) 3 SnH 2 (p.f. =35°C), (CH 3 ) 3 SnH (p.f. = 50 0 C). Stabilitatea acestor 
compuşi creşte cu numărul de grupe metilice. Există indicaţii şi asupra 
hidrurii Sn 2 H 6 ( W. L. Jolly — 1960). 
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COMBINAŢIILE STĂM ULUI CU HALOGEMI 

Staniul formează halogenuri de tipul SnX 2 (X = F, CI, Br, I); SnX 4 
(X = F, CI, Br, I); M 2 [SnX 6 ] (X =F, CI, Br, I); M 4 [SnX 6 ] ((X = C1, 
Br, I). 

Fiu o r uri de st ani u. Difluorura de staniu SnF 2 . A fost pre¬ 
parată de E. Fremy (1856) prin acţiunea acidului fluorhidric asupra 
oxidului de staniu. Este un corp solid, alb, care cristalizează în prisme 
romboidale. Este foarte solubilă în apă. Se topeşte la 210—215°C. 

Reacţionează cu acidul fluorhidric rezultînd acid tetrafluorostanic 
H 2 SnF 4 (E. L. Muetterties 1962), de la care se cunosc săruri. 

Tetrafluorura de staniu SnF 4 . A fost preparată de H. M o i s s a n 
(1891) prin acţiunea fluorului asupra staniului la 100°C. Fluorul reacţio¬ 
nează cu dioxidul de staniu sau cu disulfura de staniu pentru a forma 
1 etrafluorură de staniu. Cea mai indicată metodă constă în tratarea tetra- 
olorurii de staniu cu acid fluorhidric : 

SnCl 4 + 4 IIF = SnF 4 + 4 HC1 

Tetrafluorura distilă peste 130°C. Este un corp cristalin, alb, higroscopic, 
care sublimă la 705°C. Hidrolizează complet cu apa. 

Deşi nu se cunoaşte acidul hexafluorostanic, se cunosc hexafluoro- 
stanaţi (IV) M 2 (SnF 6 ).:rH 2 0(:r =0 pentru M = Na, NH 4 ; x = 1 pentru 
M = K; x =2 pentru M = Li, Sr; x =3 pentru M = Ba, Pb; x =4 
pentru M =Cu, Ag şi x =6 pentru M = Mn, Ni, Mg, Zn, Cd, Ca). 

Se cunosc liidroxofluoruri ale staniului care au fost caracterizate 
cu ajutorul 19 F, prin spectrele de rezonanţă magnetică nucleară (R. O. 
Ragsdale şi B. B. Stewart 1965): 

SnFg- + H 2 0 [SnFgOHJ 2- -f IIF 

Se cunosc compuşi în care staniul este octacoordinat : (NII 4 ) 4 SnF 8 . Au 
fost obţinuţi aducţi ai tetrafluorurii de staniu cu piridina şi alţi liganţi 
care sînt probabil hexacoordinaţi (C. J. W i 1 k i n s şi H. M. H a e n- 
dler 1965). 

Cloruri de staniu. Diclorura de staniu SnCl 2 . Diclorura de 
staniu liidratată se obţine prin acţiunea acidului clorhidric concentrat, 
la cald, asupra metalului. Prin evaporarea soluţiei rezultă SnCl 2 .2H 2 0. 
Diclorura de staniu anhidră se obţine prin distilare în absenţa aerului, 
încălzire în curent de acid clorhidric sau prin refluxare cu SOCl 2 , COCl 2 
sau anhidridă acetică. Se formează şi în reacţia dintre staniu sau sulfură 
de. staniu şi un curent de acid clorhidric gazos. 

Diclorura de staniu anhidră are aspect sticlos, sublimă obţinîndu-se 
cristale incolore romboedrice. Are densitatea d* 5 ° =3,952. Diclorura de 
staniu se topeşte la 247°C şi fierbe la 622,8°C. Are conductibilitatea electrică 
(2.IO -3 fl -1 la 222°C) mai mare decît a tetraclorurii de staniu, ceea ce 
relevă un caracter mai ionic. 


f!9 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Diclorura de staniu formează şi alţi compuşi de adiţie : SnCl 2 .îTH 3 , 
SnCl 2 .4XH 3 , SnCl 2 .9NH 3 , SnCl 2 .N 2 II 4 etc. Se oxidează în oxigen con¬ 
form reacţiei de mai jos, motiv pentru care se tulbură cu timpul: 

2SnCIj + 0 2 = Sn0 2 + SnCl 4 A H = 40,4 Kcal. 

Soluţiile de dielorură de staniu pot fi conservate în prezenţă de acid clor- 
hidric cînd se formează HSnCl 3 , sau în prezenţă de granule de staniu.sau 
iu absenţa aerului. Clorul o transformă în tetraelorură de staniu : 

SnClj + Cl 2 = SnCl 4 AII = — 48,4 Kcal. ' :; 

Reacţionează cu bromul şi iodul eonducînd la halogenuri mixte : SnCl 2 Br 2 , 
SnC'lBr 3 , SnCl 3 Br ete. 

Diclorura de staniu liidratată SnCI 2 .H 2 0 constă din cristale incolore, 
prismatice sau octaedrice ce aparţin sistemului monoclinic. Are densitatea 
2,71 la 15,5°C. în soluţie este disociată in ioni: 

SnCl 2 Sn ! + + 2C1~ K = 5,7-tO- 3 

Hidroliza conduce la oxicloruri de staniu (II) ca de exemplu 
Sn0Cl 2 .II 2 0, Sn 2 OCl 2 .3H a O etc. 

Soluţia de dielorură de staniu reduce sulful la hidrogen sulfurat, oxidul 
do diazot la liidroxilamină, acidul azotic concentrat la oxid de azot: 

SSnClj + 4HNO s = 3SnCl 4 + 3Sn0 2 + 4NO + 2H 2 0 
reduce cromaţii la săruri de crom (III), sărurile de mercur (II) la mercur 
metalic, triclorura de aur la aur metalic, sărurile de fier (III) la săruri 
de fier (II), arsenaţii la arseniţi, permanganaţii la Mn 2+ : 

2FeCI 3 + SnCl 2 = 2 FcC 1 2 + SnCl 4 

Măsurători de forţe electromotoare şi polarografiee au pus în evidenţă 
echilibrul: 

Sn ! + + nr.i- -—> Snr.l 2 -" 

unde » =1 — 4. Acidul HSnCl 3 .3H 2 0 a fost separat in stare solidă de 
Iî. Engel (1889). Ionul SnCl 3 _ funcţionează ca un ligand donor care 
se leagă prin legături tz şi formează de pildă complecşi ai platinei 
[Pt(SnOla),] [PB 4 ] etc. (J. P. T o ung, E. D. Gillard, (i.Wilkinson — 
1964). Aceşti complecşi se utilizează drept catalizatori la hidrogenarea 
olefinelor. Activitatea catalitică se datoreşte disocierii uşoare a complec¬ 
şilor care posedă locuri vacante pentru coordinarea olefinelor şi a hidro¬ 
genului. 

S-au obţinut săruri hidratate de la cloroacizii de mai sus : 
NII 4 SnCl 3 .H 2 0, (NH 4 ) 2 SnCl 4 .2H 2 0. KSnCl 3 .Il 2 0, K 2 SnCl 4 .2H 2 0, 
K 2 SnCl 4 , K 2 SnCl 4 .3II 2 0, Iv 2 SnCl 4 .II 2 b, K 4 SnCl 6 .II,0, (All 4 ) 4 SnCl 4 .II 2 0, 
SrSnCl 4 .4H 2 0 etc. 

Tetraclorura de staniu SnCl 4 . A fost preparată de A. Libavius 
in 1605 prin distilarea unui amestec de staniu sau amalgam de staniu cu 
clorură mercurică. 
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Se prepară prin acţiunea clorului asupra staniului metalic (L orenz 
- 1895): 

Sn ■ 2CI 8 - SnClj Aii — — 127,5 Kcal 

în locul clorului se poate folosi clor dizolvat în CC1 4 sau Snt'l 4 , sau 
ICI, PC1 5 . Se poate ataca dioxidul de staniu cu S 2 C1 2 , PC1 3 , CC1 4 , SiCl 4 . 

Tetraclorura de staniu este un lichid incolor care fumegă la aer cu 
densitatea 2,28 la 0°C. Se topeşte la —30,2 °C şi fierbe la .114°C. Este 
probabil ca molecula să aibă o simetrie tetraedrică. Nu conduce curentul 
electric. 

în tetraclorura de carbon, tetraclorura de staniu are un moment 
electric nul. Este solubilă în apă, diclorură de tionil, tetraelorură de carbon. 
Solubilitatea in triclorură de arsen, diclorură de tionil poate fi utilizată 
pentru determinarea sa conductometrică. 

Tetraclorura de staniu (un acid) poate fi titrată cu clorură de tetraalchil- 
amoniu (solvo-bază). Se formează (R 4 N) 4 [SnCl 8 ], (R 4 N) 3 [SnCl 7 ] şi 
(R,N)n [SnCl 6 ]. Cu pentaclorura de fosfor se formează (PCl 4 ) 4 [SnCl 8 ] şi 
(1 > C1 4 ) 2 [SnCl 6 ] (V. Gutmann — 1054). 

Tetraclorura de staniu dizolvă halogenii, fosforul alb şi sulful. Cu acidul 
clorhidric formează compuşii SnCl 4 .5HCl şi SnCl 4 .2HCl. Tetraclorura 
de staniu hidrolizează, formează compuşi de adiţie, dă reacţii de 
oxido-reducere, produşi de substituţie cu radicali organici, compuşi micşti 
prin amestecare cu tetrabromura stanică etc. 

Procesul de liidroliză are loc conform reacţiei : 

SnClj + (x + 2)H 2 0 = SnOj + xH 2 0 + 4HC1 

Atacul prin hidroliză este favorizat de faptul că staniul este coordinativ 
nesaturat. Prima treaptă în acest proces constă în adiţia a două molecule 
de apă. Totodată se formează ioni SnClii - care dispar cu timpul prin hidro¬ 
liză. 

Tetraclorura de staniu formează următorii hidraţi : Sn(T 4 . .ti 1 2 0 
(x = 3, 4,5, 8, 9). Pentahidratul se obţine prin evaporarea tetraelorurii. 
Este stabil de la 19°C la 58°C. Se cunosc şi alţi compuşi de adiţie : 8npl,..rH 2 S 
(* =2, 4, 5), SnCl 4 .2NH 3 , SnPl 4 .2N 4 S 4 , 8nCl 4 .N 2 0 3 , SnfT 4 .2NOCl, 
2SnCl 4 .3PH 3 , 3SnCl 4 .2PH 3 , (R 3 P) 2 .8nCl 4 , (R 3 As) 2 .SnCl 4 , (R 3 PIl) 2 [8nCl 6 ]. 
Studii magnetochimice (A s m u s s e n — 1939) arată că substanţa 
Sn01 4 .2NOCl trebuie formulată (NO) 2 [SnCl 8 ]. 

Se cunosc următoarele oxicloruri de staniu (IV) : SnOd 2 , 8nO(OH)Cl 
şi Sn(OH)Cl 3 . Oxidiclorura de staniu se obţine oxidind o soluţie de diclorură 
do staniu cu acid azotic în prezenţă de acid clorhidric şi evaporînd soluţia. 
A doua oxiclorură se obţine prin precipitarea timp îndelungat dintr-o 
soluţie de diclorură de staniu în aer. 

Acidul hexaclorostanic şi h e x a clor ost a naţii. 
Trecînd acid clorhidric uscat peste tetraelorură de staniu pentahidratată 
se obţine H 2 [SnCl 6 ].6H 2 0 (R. Enge 1 — 1880). Aceasta constă din 
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cristale incolore, delicvescente, care se topesc la 20°C. în aer pierde acid 
clorhidric şi se transformă în tetraclorură pentahidratată. Tetraclorura 
de staniu reacţionează cu halogenurile unor metale : 

SnCl 4 + 2C1- [SnCl a ] 2 ~ 

Se cunosc hexaclorostanaţi (IV) alcalini sau de magneziu, fier, nichel, 
cobalt, cadmiu şi zinc. Clorostanaţii anhidri sau hidrataţi sînt izomorfi 
cu hexacloroplatinaţii. 

Hexaclorostanatul (IV) de potasiu se prepară prin amestecarea cloru¬ 
rilor în raport stoechiometric, în prezenţa acidului clorhidric pentru a 
evita hidroliza sa, prin oxidarea cu clor a unei soluţii concentrate de tetra- 
clorostanat (II) de potasiu. Cristalizează în sistemul cubic sub formă de 
octaedri. Hexaclorostanatul de amoniu formează o reţea cubică cu feţe 
centrate de ioni [SnCl 6 ] 2- . în interiorul cubului mare, opt ioni NH 4 + for¬ 
mează un cub mic. Ionul [SnCl 6 ] 2- are o structură octaedrică. Analog 
cristalizează sărurile de potasiu, rubidiu, cesiu şi taliu. 

Hexacloroplatinaţii (IV) de Mg, Zn, Mn, Ni, Co, cristalizează în 
sistemul romboedric cu 6 molecule de apă. 

Hexaclorostanatul de amoniu (NH 4 ) 2 [SnCl 6 ], numită şi sarea pink, 
serveşte ca şi tetraclorura de staniu hidratată drept mordant în vopsitoria 
textilă. Hidroxidul de staniu (IV) care se formează în soluţiile acestor 
săruri este adsorbit de fibra textilă şi formează o sare cu colorantul. 

B r o m îi r i de st ani u. Dibromura de staniu SnBr 2 . Se obţine 
prin acţiunea acidului bromhidric asupra staniului. Se prezintă ca o masă 
cenuşie care se topeşte la 226,7°C. Fierbe la 630°C. Este solubilă în apă 
şi în dizolvanţi organici. Cu amoniacul formează compuşi de adiţie SnBr 2 . 
.#NH 3 (x = 0, 5, 3, 2, 1). Se cunoaşte un monohidrat SnBr 2 .H 2 0. 
încălzită în aer uscat formează SnBr 4 şi Sn0 2 . Se aprinde în oxigen cînd 
are loc reacţia : 

SnBr 2 -f 0 2 = Sn0 2 + Br„ Ml = 31,9 Kcal 

Soluţiile apoase de SnBr 2 hidrolizează. Prin măsurători de forţă electro¬ 
motoare s-au pus în evidenţă speciile fcnBr + •, SnBr», SnBr 2 , SnOHBr 
(Vandarzee — 1652). 

Dibromura de staniu reacţionează cu bromurile metalice formînd 
tribromostanaţi (II), tetrabromostanaţi (II) şi hexabromostanaţi (II). 
De exemplu, se cunosc sărurile de potasiu şi amoniu de tipul: 
MSnBr 3 .H 2 0, M 2 SnBr 4 .H 2 0, M 4 SnBr 6 .H 2 0. 

Tetrdbromura de staniu SnBr 4 . Se obţine prin acţiunea bromului asu¬ 
pra staniului. Se distilă produsul la 201°C. Reacţia se poate executa cu 
brom dizolvat în disulfură de carbon sau cloroform. 

Se prezintă sub formă de cristale albe, ortorombice, birefringente care 
fumegă la aer şi se topesc la 20,5°C • în stare lichidă are densitatea d^° = 
= 3,340. Constanta sa crioscopică este circa 400. Densitatea de vapori 
corespunde formulei SnBr 4 . Are o structură tetraedrică. Nu conduce 
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curentul electric. Tetrabromura de staniu este solubilă în apă, benzen, tetra- 
clorură de carbon, bromură de iod. 

Tetrabromura de staniu reacţionează cu oxigenul formînd dioxid 
de staniu. Hidrolizează cu apa mai uşor decît tetraclorura de staniu. 
Se cunoaşte un liidrat SnBr 4 .4H 2 0 şi oxibromuri : Sn 3 O 2 Br 8 .10H 2 O şi 
SnOHBr 3 . Absoarbe amoniacul şi prin sublimare formează o masă albă 
de SnBr 4 .2XH 3 . 

Acidul hexabromostanic şi hexabromostanaţi 
Prin acţiunea acidului bromhidric asupra unei soluţii concentrate de SnBr 4 
sau prin acţiunea bromului asupra unei soluţii de bromură în alcool amilic, 
se obţine acidul hexabromostanic octahidratat II 2 SnBr 6 .8H 2 0. Se obţin 
cristale galbene care reacţionează cu halogenurile metalice spre a forma 
hexabromostanaţi (IV), galbeni cristalini, solubili în apă şi hidrolizabili. 

Se cunosc săruri de amoniu, potasiu, cesiu, rubidiu (care cristalizează 
în sistemul cubic), de calciu, stronţiu, fier, mangan (hexahidratate), de 
nichel, magneziu, beriliu şi cobalt (decahidratate). 

Ioduri de staniu. Diiodnra de staniu Snl 2 . Se obţine prin 
reacţia de dublu schimb : 

SnCl 2 -i- 2KI = Snl, + 2KC1 

Se utilizează o soluţie diluată de iodură de potasiu c-e conţine jumătate din 
cantitatea calculată, pentru a evita formarea unui iodostanat. Cristalele 
se usucă în atmosferă de dioxid de carbon, deoarece sînt foarte oxidabile. 

Se mai poate obţine prin reacţia : 

Sn + 2HI = Snl 2 -1- H 2 

sau prin reacţia dintre staniu si tetraiodură de staniu în tub închis la 
360°C. 

Din soluţia apoasă se separă un dihidrat SnI 2 .2II 2 0 care poate pierde 
o moleculă de apă. 

Se obţine o formă roşie cînd se prepară cu un exces de diclorură de 
staniu şi una galbenă cînd se utilizează un exces de iodură. 

Diiodura anhidră, obţinută prin sublimare, constă din prisme mono- 
clinice roşii-oranj, cu densitatea <fi 5 - =5,21. Se topeşte la 320°C şi fierbe 
la 714°C. Este puţin solubilă în apă rece. Absoarbe amoniacul formînd 
SnI 2 .4NH 3 . Cu amoniacul lichid dă produşi de adiţie SnTo.rNH 3 ( x = 10, 
9, 5, 3, 2, 1). 

Din soluţiile saturate de di iodură de staniu cu acid iodhidric se separă 
la 0°C, cristale galbene de acid triiodostanic (II) HSnI 3 . Acest acid 
este puţin stabil, se descompune dînd diiodura de staniu roşie. 

Iodostanaţii (II) se obţin amestecînd cele două ioduri, sau din ames¬ 
tecul de iodură metalică şi diclorură de staniu. Sînt puţin stabili. 

Se cunosc SnI 2 .KI.3H 2 0 şi compuşi de rubidiu şi cesiu de formulă 
MSnI 3 . 

Karantassis (1926) a preparat o cloro-iodură de staniu SnICl. 
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Tetraiodura de staniu Snl 4 . Se obţine prin acţiunea directă a iodului 
sau a iodului dizolvat în disulfură de carbon asupra staniului. Se mai ob¬ 
ţine prin dublu schimb între tetraclorura de staniu şi iodura de potasiu 
sau prin acţiunea acidului iodhidric asupra dioxidului de staniu. Se pre¬ 
zintă sub formă cristalină galben brună. 

Tetraiodura de staniu constă dintr-o reţea moleculară. Atomii de 
staniu ocupă o optime din golurile tetraedrice rezultând molecule Snl 4 . 
Masa moleculară determinată crioscopic în benzen corespunde formulei 
SnT 4 . Are densitatea d=4,56. Se topeşte la 144,5°C şi fierbe la 348,4°C. 

Tetraiodura de staniu este solubilă în iodul lichid. Soluţia are o con- 
ductibilitate electrică de ordinul IO -3 O -1 cm -1 . Se dizolvă în triclorură 
de arsen, tribromură de bor şi în dizolvanţi organici (CC1 4 , CS 2 , CHC1 3 , 
0 6 H 6 etc.). Tetraiodura de staniu reacţionează cu staniul conform reacţiei: 

Snl 4 '+ Sn]= 2 Snl 2 

Este descompusă imediat în apă. Dizolvată în disulfură de carbon, absoar¬ 
be amoniacul dînd compuşi de tipul SnI 4 .a:NH 3 (x =3, 4, 6, 8). 

Prin metode obişnuite, în prezenţă de acid iodhidric, s-au preparat 
sărurile Cs 2 SnI 6 şi Rb 2 SnI 6 . Ele constau din cristale cubice negre. Nu s-a 
putut izola acidul liexaiodostanic (IV). Se cunosc o serie de halogenuri 
mixte : SnBr 3 Cl — lichid incolor; SnBr 2 Cl 2 — lichid incolor; SnBrCl 3 — 
lichid incolor; SnCl 2 I 2 — lichid roşu; SnBr 2 I 2 — solid oranj etc. 


COMBINAŢIILE STANIULUI CU OXIGENUL 

Staniul formează un oxid SnO descoperit de J. Pelletier (1792) 
şi un dioxid de staniu, Sn0 2 descoperit de J. L. Proust (1798). 
Existenţa oxizilor Sn 2 O a şi Sn 3 0 4 este discutabilă. Se cunosc însă hidraţi 
ai peroxizilor : Sn0 3 , Sn 2 0 7 sau Sn 3 0 7 . 

Oxidul de staniu SnO. Se obţine prin calcinarea oxalatului de staniu 
în creuzet de aluminiu la 1200°C sau prin reducerea dioxidului cu staniu 
sau cu carbon : 

SnC,0 4 = SnO + CO + C0 2 

Se poate deshidrata hidroxidul de staniu divalent în curent de dioxid 
de carbon, de acid clorhidric, de clorură de amoniu sau prin simplă fierbere. 
Prin hidroliza sărurilor de staniu (II) se obţine 5Sn0.2H 2 0 (J. D.Dona ld- 
s o n şi J. F. K n i f t o n 1964). 

Oxidul de staniu este negru cînd se obţine prin calcinare, sau albastru 
verde sau roşu cînd se obţine pe cale umedă. Oxidul de staniu se topeşte 
la 1040°C şi fierbe la 1425°C. Cristalizează în sistemul pătratic (fig. 289). 

Se cunoaşte o formă amorfă şi una sticloasă. Oxidul de staniu este 
stabil la aer la temperatura obişnuită. în vid sau în gaze inerte începe să 
se descompună la 370°C, conform reacţiei: 

2 SnO = Sn + Sn0 2 
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Oxidul de staniu dizolvă dioxidu de staniu. încălzit la aer oxidul de staniu 
se,,transformă în dioxid : 

; SnO + l/20 2 = Sn0 2 

Cu vaporii de apă reacţionează la roşu conform reacţiei : 

SnO + H t O = Sn0 2 + H 2 

Fluorul reacţionează cu oxidul 
de staniu în mod diferit în funcţie 
de temperatură : 

200“C 

2 SnO + 2F a = Sn0 2 + SnF 4 ; 

500°C 

SnO + 2F 2 = SnF 4 + l/20 2 

Keacţionează la cald cu sulful şi cu 
dioxidul de sulf: 

2SnO + 5S = 2SnS 2 + S0 2 ; 

2 SnO + S0 2 = 2Sn0 2 + S 

Este redus la metal de hidrogen 
(180°C), carbon, potasiu, bor, siliciu, 
fier, oxid de carbon (540°C) : 

SnO + Fe = Sn + FeO 

Oxidul de staniu este solubil în acizi dînd săruri de staniu divalent. 
Oxidul de staniu formează oxizi micşti cu oxizii de plumb, mangan, fier, 
zinc, cadmiu. 

Hidroxidul de staniu {II). Tratînd diclorura de staniu cu oxieianat de 
potasiu, amoniac sau un carbonat alcalin se obţir.e hidroxid de staniu (II). 
Proaspăt precipitat, este un compus alb-gălbui. Gradul de hidratare depinde 
de temperatura de uscare. Deshidratarea este catalizată de mici cantităţi 
de acizi şi baze : 

Sn(OH) 2 + H+ = SnOH+ + 11 2 0 
SnOH+ = SnO + H+ 

Proaspăt preparat este puţin solubil în apă şi are un caracter am- 
foter: 

Sn(OH) 2 zzZ Sn0 2 H- + H + 

Sn(OH) 2 — S 11 OH+ +011“ 

Hidroxostanaţii (II) se obţin prin reacţia : 

Sn(OH) 2 + HO- = [Sn(OH) 3 ]- 
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Se cunosc trihidroxostanaţii (II): Na[Sn(OH) 3 ] şi Ba[Sn(OH) 3 ] 2 . Prin 
deshidratarea blinda a hidroxostanaţilor (II) se obţin stanaţi (II) anhidri, 
de ex. BaSn0 2 care există numai în stare solidă. Sărurile de staniu (II) 
hidrolizează după reacţia principală (K.S. Tobias — 1958): 

3Sn*+ + 4H s O «ZZt Sn 3 (OH) 4 * + + 1H lg K = - 6,77 

Staniţii (II) alcalini sînt cunoscuţi numai în soluţie. în absenţa 
aerului se pot conserva, altfel de oxidează. Pentru a explica structura 
staniţilor s-a admis un tautomerism între structurile Sn0 2 H 2 şi HSnOOH, 
existenţa unor staniţi de forma Xa 2 Sn0 2 , faptul că avem de-a face cu o 
soluţie coloidă, fără a se putea preciza structura ionului stanat (II). 
Soluţiile de stanaţi (II) puternic alcaline se descompun : 

2Sn0 2 II~ +2II 2 0^=r [Sn(OH),]*- + Sn 

Oxidul de staniu hidratat se oxidează în aer la dioxid de staniu hidratat. 
Stanaţii (II) reduc sărurile de antimoniu, plumb, bismut şi argint. Cu 
oxidul de azot se formează liipoazotit conform schemei: 

K 2 Sn0 2 -f 2KOH + 2NO = K 2 Sn0 3 + H 2 0 + K 2 N 2 0 2 

Bioxidul de staniu. Se găseşte în stare naturală şi se numeşte casi- 
terită. 

Staniul metalic topit se oxidează la aer formîndu-se o pudră albă 
de dioxid de staniu. Bioxidul se mai poate obţine oxidînd staniul în arc 
electric între electrozi de staniu. Prin calcinarea oxidului de staniu, a oxa- 
latului de staniu (II), a sulfurilor în aer, se obţine, de asemenea, dioxid 
de staniu. Bioxidul de staniu hidratat se obţine prin acţiunea acidului 
azotic asupra staniului, prin precipitarea cu amoniac sau prin hidroliza 
unei sări de staniu tetravalent în prezenţa sulfatului de sodiu. 

Proprietăţi fizice. Bioxidul <le staniu este o substanţă 
albă pulverulentă. Prin încălzire devine cenuşiu, roşu, oranj în mod rever¬ 
sibil. Cristalele sintetice sînt incolore. Cele naturale sînt colorate în gal¬ 
ben, roşu sau negru. Monocristalele au formă de prisme cu bază de pătrat 
sau octaedri care aparţin sistemului pătratic. Ele sînt izomorfe cu rutilul 
şi zirconiul. Se cunosc cristale pătratice de tipul anatas şi romboedrice 
de tip brookit. Densitatea calculată din datele de raze X este d = 7. Duri¬ 
tatea este cuprinsă între 5 şi 7 în scara Mohs. Temperatura de topire nu 
se cunoaşte (1177°C—2250°C). Bioxidul de staniu conduce slab curentul 
electric. Conductibilitatea este de tip ionic. în criolit este ionizat în Sn 4+ 
şi 20 2- . Este dificil de obţinut cristale pure, ceea ce face ca proprietăţile 
magnetice să varieze. Bioxidul de staniu este insolubil în apă. 

Proprietăţi chimice. Bioxidul de staniu este foarte inert 
faţă de reactivii chimici. Fluorul îl transformă în tetrafluorură peste 1300°C 
(H. M. Haendler — 1954). Clorul şi agenţii cloruranţi (CC1 4 , S 2 C1 2 , 
MgCl 2 , ZnCl 2 , FeCl 2 ) la roşu şi tetraclorura de siliciu la 350°C îl transformă 
în tetraclorură : 


Sn0 2 4- 2MgCl s = SnCl 4 + 2MgO 
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Acidul iodhidric, clorura şi iodura de amoniu îl atacă. Sulful îl transformă 
în sulfura. Dioxidul de staniu este redus de hidrogen : 

250°C 

Sn0 2 + 2H 2 Sn + 2H 2 0 

Dioxidul de staniu reacţionează cu N 2 0 5 pentru a forma Sn(N0 3 ) 4 (M. 
Sehmeisser — 1955). Carbonul îl reduce la 800°C. Cu oxidul de carbon 
are loc echilibrul : 


Sn0 2 + 2CO Sn + 2C0 2 

Prin acţiunea concomitentă a clorurilor metalice MgCl 2 , Zn(’l 2 , 
FeCl 2 şi a carbonului, dioxidul de staniu este redus, la temperaturi înalte, 
la diclorură de staniu : 

800'C 

Sn0 2 -f FcC 1 2 + C = SnClj + FcO + CO 
Metalele alcaline, magneziul, aluminiul, fierul îl reduc la metal: 

Sn0 2 + 2Fe Sn + 2FeO 

Dioxidul de staniu este atacat greu de soluţiile alcaline. Hidroxizii 
alcalini topiţi îl transformă în stanaţi (IV), în anumite condiţii de tempe¬ 
ratură şi presiune : 


Sn0 2 + 2NaOH = Na 2 Sn0 3 -f H 2 0 

Prin topire cu oxizii bazici la temperaturi înalte se formează stanaţi (IV), 
cu structură spinelică Mg 2 Sn0 4 , Zn 2 Sn0 4 . 

Dioxidul de staniu reacţionează cu carbonat ui de plumb pentru a 
da Pb 2 Sn0 4 sau cu oxizii Fe 2 0 3 , Sb 2 O s pentru a da produşi semiconductori 
utilizaţi la fabricarea rezistenţelor ceramice cu coeficient de temperatură 
negativ. Dioxidul de staniu amorf este utilizat în ceramică şi în industria 
sticlei pentru a obţine emailuri şi sticle albe. 

Bioxidul de staniu liidratat. Dioxidul de staniu preparat din soluţii 
apoase prin acţiunea amoniacului asupra tetraclorurii de staniu se obţine 
în stare hidratată. Acesta este solubil în baze puternice şi se numeşte 
acid a stanic. Dioxidul hidratat obţinut prin acţiunea acidului azotic 
asupra metalului este insolubil în acizi puternic diluaţi şi în hidroxid 
de potasiu concentrat şi se numeşte acid 3-stanic. 

Acizii a-stanici. Acidul a-stanic se obţine ca sol, gel, sau 
amorf, după condiţii. Tratînd tetraclorura de staniu cu amoniac sau 
KaHC0 3 , CaC0 3 , CII 3 COONa, (NH 4 ) 2 S0 4 se obţine un hidrosol (de dioxid 
de staniu hidratat). Hidrosolul se mai poate prepara prin oxidarea unej 
soluţii de tetraclorură de staniu cu un curent de aer. 

Prin tratarea unei soluţii de stanat (IV) cu un acid se obţine Sn0 2 . 
3H a O stabil pînă la 25 C C, peste care este stabil Sl 0 2 .H,0 pînă la 200°C 
(A. »S i m o n şi P. K a t h — 1931). 
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Solii sînt coagulaţi de cantităţi mici de acizi sau electroliţi. Hidrogelul 
este peptizat de baze. Precipitatul uscat la aer corespunde for¬ 
mulei Sn0 2 .2H 2 0 iar cel uscat pe acid sulfuric sau anhidridă fosfo- 
rică corespunde formulei Sn0 2 .H 2 0. Prin diferite metode de deshidratare 
s-au obţinut diferiţi hidraţi Sn(OH) 4 .H 2 0, Sn(OH) 4 şi 2Sn(0H) 4 .H 2 0 
(acetonă) sau Sn0 2 .7H 2 0 (alcool) (M. G r i 11 o t — 1950). 

Acizii a stanici au un caracter amfoter. Sărurile acestora hidrolizează. 
Acizii a stanici se dizolvă în acizi cu atît mai uşor cu cît sînt mai proaspăt 
precipitaţi. Prin dizolvare în acid oxalic se formează : Sn(0 2 O 4 ) 2 şi 
ir 4 [Sn(C 2 0 4 ) 4 ]. Acizii a-stanici se dizolvă în baze puternice diluate, amoniac 
şi carbonat de potasiu. Se comportă ca diacizii care provin de la acidul 
metastanic H 2 Sn0 3 . Sarea K 2 Sn0 3 .3H 2 0 este izomorfă cu K 2 [Pt(OH) 6 ]. 

Se cunosc şi ortoeteri care provin de la acidul ortostanic Sn(OH) 4 . 
Prin acţiunea etilatului de sodiu asupra tetraclorurii de staniu în alcool 
absolut se obţine un compus cristalin cu formula Sn(OC 2 H 5 ) 4 .2C 2 H 5 OH. 
Datorită proprietăţilor sale acide i se atribuie formula H 2 [Sn(OC 2 U 5 ) 4 ]. 
Se descomunue în alcool la 125—170°C după reacţia : 

Sn(OC 2 HD 4 = Sn(OC 2 H 5 ) 2 ;+ CH 3 CHO]+ C 2 H 8 OH 

Acizii a-stanici au proprietăţile absorbante ale coloizilor şi dau lacuri 
cu coloranţi ca cristal violetul şi alizarina S. 

Acizii Ş-stanici. Se atribuie acest nume hidraţilor dioxi- 
zilor de staniu greu solubili în baze şi acizi şi greu peptizabili, produşilor 
finali de evoluţie ai acizilor a-stanici. 

Prin ridicarea temperaturii, acizii a stanici trec în acizi (3 stanici. 
Se obţin prin hidroliza la fierbere a tetraclorurii de staniu, prin hidroliza 
la 50—100°C a unei soluţii diluate de sulfat stanic, a unui ortostanat de 
etil sau prin acţiunea acidului azotic asupra staniului. 

Existenţa unor hidraţi definiţi este îndoielnică. Hidrosolul de 
acid (3-stanic floculează prin încălzire, nu absoarbe roşu de alizarină şi 
cristal violetul. 

Acizii (3-stanici adsorb Fe(OH) 3 care se comportă ca un coloid protector. 

Acizii (3-stanici se transformă greu în săruri stanice cu acid clorhidric 
sau sulfuric şi la cald. Cu hidroxizi alcalini concentraţi, la cald, se trans¬ 
formă în stanaţi. Existenţa ionilor Sa0 3 " sau SnO]“ în soluţie apoasă 
pare puţin probabilă. Se pare că hidratarea maximă corespunde formulei 
Sn0 2 .3H.O. Acizii stanici sînt probabil sisteme coloide. 

E. F r 6 m y (1844) admite că acidul p stanic este un produs de 
polimcrizare a acidului a-stanic Sn0 3 H 2 pe care l-a numit acid metastanic 
(Sn0 3 FL)u (n — 3,5,7,9). 

K. Engel (1897) a admis existenţa unui acid ortostanic Sn0 3 H 2 -H 2 0 
care la 100 3 C pierde molecula de apă, pe care l-a considerat acid 
a-stanic şi a acizilor : Sn 5 O n H 2 .9H 2 0 numit acid parastanic şi SE^C^Ha- 
•7H 2 0 numit acid metastanic. Acesta a fost considerat acid (3-stanic. 

P. A. Thiessen şi O. Korner (1931) studiind viteza de deshi¬ 
dratare a gelurilor obţinute prin hidroliza ortostanatului de etil a pus 
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în evidenţă compuşii 2Sn0 2 .5H 2 0, Sn0 2 .2H 2 0 (orto), 4Sn0 2 .7H„0, 
2Sn0 2 . 3H 2 0 (piro), Sn0 2 .H 2 0 (meta) şi 2Sn0 2 H 2 0 (metadistanic), re¬ 
zultate contestate de H. B. Weiser (1939). 

După W. M a c k 1 e n b u r g (1912) acizii a. şi (3 stanici sînt sisteme 
coloide ale dioxidului de staniu liidratat care se deosebesc prin mărimea 
particulelor. Acizii a stanici sînt formaţi din particule relativ mici în 
raport cu acizii (3 stanici. Spectrele de raze X coincid cu cele ale casite- 
ritei şi se pot obţine pe probe îmbătrînitc. J. Gueron (1934—1935) 
a conchis că nu este absurd să se creadă că există hidraţi definiţi dar 
fără domenii de stabilitate. 

Stanaţii. Stanaţii de sodiu şi potasiu se obţin prin topirea dioxidului 
de staniu cu hidroxizii respectivi sau prin acţiunea unui exces de bază 
asupra dioxidului obţinut din tetraclorură de staniu la un pil mai mare 
decit 12 sau prin acţiunea hidroxidului de potasiu concentrat şi cald 
asupra acizilor a şip stanici. 

Stanaţii alcalini sînt solubili in apă, cu care liidrolizează. Cristali¬ 
zează cu trei molecule de apă 5f 2 Sn0 3 .3H 2 0. Cristalele romboedrice sînt, 
izomorfe cu hexahidroxoplatinatul de potasiu K 2 [Pt(OII) 6 ], Această ana¬ 
logie pledează pentru structura Xa 2 [Sn(OII) 6 ]. M. G r i 11 o t (1948) con¬ 
testă această structură şi propune formula Xa 2 Sn0 3 .4H.0. Din deter¬ 
minări crioscopice P. Souchay (1948) admite existenţa unui ion 
condensat fSn 4 O 10 ] 4 şi a compusului Xa 2 Sn 5 O u . 

Stanatul de potasiu K 2 Sr0 3 .3HX> sau K 2 [Sn(OH).] se [cunoaşte 
şi ca tetra şi pentahidrat. La deshidratare apa nu se pierde decit peste 
130 C C. Structura K 2 [Sn(OH) 6 ] se poate considera formată dintr-un aran¬ 
jament compact al grupelor OH - ca în structura brucitei. Golurile octa- 
edriee sint ocupate în proporţie de 2/3 de ionii K + şi staniul ocupă restul 
golurilor octaedrice (C. O. BjSrling — 1941). 

nexahidroxostanatul de sediu Ka 2 [Sn(OH)„l obţinut analog celui,’de 
potasiu se utilizează în industria textilă pentru impregnarea ţesăturilor 
înainte de colorare. Constă din cristale incolore birefringente, prismatice, 
care aparţin sistemului romboedric. La aer liexahidioxostanatul de sodiu 
se alterează. M. G r i 11 o t (1948) a obţinut un tetraliidrat care se deshi¬ 
dratează greu, ceea ce pledează contra formulei Xa 2 [Sn(OII) 6 ].If s O. 
W. P r a n d 11 (1907) consideră că a patra moleculă se pierde uşor în vid 
ceea ce pledează pentru formula de mai sus. 

Stanaţii alcalino-pămîntoşi sînt greu solubili în apă, deci se pot 
obţine prin dublu schimb. Altă metodă constă în topirea oxizilor in ra¬ 
porturi stoechiometrice. Se cunosc stanaţii alcalino-pămîntoşi de tipurile 
MSn0 2 şi M 2 Sn0 4 . Au fost preparaţi CaSn0 2 , Ca 2 SnO., şi CaSn0 3 .411 „O 
formuîatde J. Bellucci şi M. Para van o (1905) caunhexahidroxosta- 
nat Ca[Sn(OH) e ], Hexahidioxostanaţii Sr[Sn(OH) c ] şi Ba[Sn(OH)„] s-au 
obţinut prin dublă descompunere. Tot prin dublă descompunere s-au 
preparat şi metastanaţi de tipul MSi.0 3 .)/1L0 (M = Mg, Zn, Hg, Cu, 
Xi, Co, Ag). Prin topirea oxizilor s-au preparat ortOBtanaţi ILSr.O, (M =Pb, 
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Mg, Zn, Ni, Co). Structurile lor nu conţin grupe Sn0 4 ci sînt de tipul spine- 
lilor. Ele constau din ioni O 2- . în golurile create de aceştia intră ionii 
Sn 4+ , Zn 2+ , Mg 2+ etc. 

Peroxizii de staniu şi peroxostanaţi. Prin acţiunea unui exces 
de peroxid de bariu asupra unei soluţii acide de diclorură de staniu s-a 
obţinut, după dializă şi evaporare pe baia de apă, compusul H 2 Sn 2 0 7 
(W. S p r i n g — 1889). 

Prin triturarea hidroxidului de staniu (II) cu apă oxigenată 30%, 
încălzire şi uscare, se obţine o pudră albă cu formula HSn0 4 .3H 2 0. Uscat 
la 100°C, acidul pierde apa oxigenată şi se transformă în acid peroxodi- 
stanic H 2 Sn 2 0 7 .3H 2 0 (S. Tanatar — 1905). Prin tratarea stanatului 
de potasiu cu apă oxigenată se obţine o pulbere albă de peroxomonostanat 
KSn0 4 .2H 2 0 care prin încălzire se transformă în peroxodistanat 
K 2 Sn 2 0 7 -3H 2 0. 


COMBINAŢIILE STAMULUI CU SULFUL 

Pe lingă sulfura de staniu SnS şi disulfura de staniu SnS 2 au mai 
fost descrise şi alte combinaţii cu sulful: Sn 2 S 3 , Sn 4 S 5 , mai puţin pro¬ 
babile. 

Sulfura de staniu SnS. Se obţine direct din elemente sau prin acţiunea 

sulfului sau a unei sulfuri asupra 
unei sări a staniului divalent. Se 
mai poate obţine prin acţiunea hi¬ 
drogenului sulfurat asupra unei solu¬ 
ţii acide de diclorură de staniu în 
absenţa aerului. Sistemul staniu-sulf 
(fig. 290) a fost studiat de W. 
B i 11 z şi W. M a c k 1 e n b o u r g 
(1909). Se prezintă ca lamele ce¬ 
nuşii, unsuroase, cu strălucire me¬ 
talică, cristalizate în sistemul or- 
torombic. 

în structura sulfurii de staniu 
ortorombice există un aranjament 
tetraedric cu trei atomi în vîrfurile 
io 15 20 25 30S°/c unu i tetraedru şi al patrulea vîrf 

Fig. 290 ocupat de un dublet de electroni ne¬ 

participanţi. Acelaşi aranjament se 
găseşte în SnCl 2 , SnSe, SnCl 2 .2H 2 0, K 2 SnCl 4 .H 2 0 şi SnS0 4 . Sulfura 
de staniu are produsul de solubilitate 10 -27 la 25°C şi densitatea d = 5,080. 
Se topeşte la 882°C şi fierbe la 1240°C. Conduce curentul electric. Este un 
compus stabil. Este redusă de hidrogen la 500°C la staniu metalic lichid : 
SnS + H a = Sn + H 2 S 


°C 
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Prin oxidare menajată, se formează oxid de staniu şi dioxid de sulf. Cu 
apa, la roşu se formează dioxid de staniu şi hidrogen sulfurat. Acidul 
clorhidric o transformă în diclorură de staniu. Acidul azotic o transformă 
în dioxid de staniu. 

Sulfura de staniu se dizolvă în sulfuri alcaline concentrate. La cald 
se degajă hidrogen : 

2SnS + K 8 S = Sn + K 2 SnS 3 
Sn + 3K 2 S + 2H a O = K 2 SnS 3 + 2K 2 0 + 2H 2 

Se dizolvă în polisulfură şi se transformă în tiostanaţi. în amoniac şi 
baze alcaline, în prezenţa aerului, se oxidează şi se formează stanaţi şi 
tiostanaţi. Topită cu carbonat de sodiu şi sulf se formează tiostanat de 
sodiu : 


2SnS + 2Na 2 C0 3 + 5S = 2Na 2 SnS 3 + S0 2 + 2CO* 

Disulfura de staniu SnS 2 . Se obţine prin încălzirea staniului cu 
sulf şi clorură de amoniu. Se poate pleca de la sulfura de staniu şi clorură 
de amoniu sau diclorură de mercur sau diclorură de staniu şi sulf. 
Tratînd o soluţie clorhidrică de tetraclorură de staniu cu hidrogen 
sulfurat se formează disulfura de staniu 

SnCl 4 + 2H 2 S + 4H 2 0 = SnS 2 + 4H 3 0+ + 4C1“ 

Proaspăt precipitată se separă ca un dihidrat SnS 2 .2H 2 0 care lal20—140°C 
se transformă în monohidrat. 

Disulfura de staniu anhidră constă din paiete hexagonale galbene 
ca aurul, strălucitoare şi unsuroase la pipăit. Are densitatea d = 4,5. 
La încălzire îşi modifică culoarea reversibil în brun şi apoi în negru. 
Are proprietăţi fotoelectrice. Disulfura de staniu are o structură stratificată 
de tip Cdl 2 , în care atomii de staniu sînt înconjuraţi de şase atomi de 
sulf. Disulfura de staniu arde în aer : 

SnS 2 + 30 2 = Sn0 2 + 2S0 2 

Disulfura de staniu se dizolvă în sulfuri alcaline, formînd tiosta¬ 
naţi solubili : 

SnS 2 + S 2 - = [SnS 3 l 2- 
SnS 2 + 2S 2_ = [SnS 4 ] 4- 

Acizii tari descompun tiostanaţii precipitînd disulfura de staniu. Disul¬ 
fura de staniu se dizolvă în hidroxizi alcalini : 

3SnS 2 + 6HO" = 2ISnS 3 ] 2 - + [Sn(OH) 6 ] 2 - 

Apa oxigenată o oxidează la dioxid de staniu. Se utilizează ca pigment 
galben în pictură (Aurum mosaicum). 
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Tiostanaţii. Tiostanaţii alcalini AT 2 SnS 3 derivă de la acidul ipotetic 
H 2 SnS 3 pe care W. Kuhn (1852) şi L. 8 t o er ch (1889) au pretins 
că l-au obţinut. Tiostanaţii se obţin prin topirea staniului, a diclorurii 
de staniu sau a dioxidului de staniu cu suli .şi carbonat de sodiu. Pe cale 
umedă se obţin prin reacţiile date anterior. 

Tiostanatul de amoniu trihidratat (NH 4 ) 2 SnS 3 .3H 2 0 constă din 
cristale galbene. Se mai cunoaşte un heptahidrat. 

Tiostanatul de sodiu I7a 2 SnS 3 .3H 2 0 se obţine topind pentasulfura 
de sodiu cu staniu. Cristalizează în octaedri incolori. Tetratiostanatul 
de sodiu Na 4 SnS 4 .12H 2 0 se obţine topind sulfura de staniu cu sulfura 
de sodiu şi sulf. 

Tiostanaţii de potasiu K 2 SnS 3 ,3H 2 0 şi K 4 SnS 4 -lIf 2 0 se obţin prin 
metode analoge celor de sodiu. Se cunosc şi alţi tiostanaţi :CaSnS 3 .14H 2 G, 
SrSnS 3 -12H 2 0, BaSnS 3 . 8H 2 0 şi Tl 4 SnS 4 obţinuţi prin dublă descom¬ 
punere. După E. J e 11 e y (1933) metatiostanuţii s-ar găsi în soluţie ca 
[SnS 3 (OH) 3 ] 2- sau [Sn(SIl) 3 (OH) 3 ] 2 “ şi ortotiostanaţii ea [SnS 4 (lI 2 0) 2 ] 1_ 
sau [SnS 2 (SH) 2 (OH) 2 ] 4 (H. Brintzingc r 1934). 

Sulfatul de staniu (II) SnS0 4 . Hidroxidul de staniu (II) proaspăt 
precipitat se dizolvă în acid sulfuric; la evaporarea soluţiei se separă 
8nS0 4 . Acidul sulfuric 75% transformă staniul, la 110°C, în sulfat 
de staniu. 

Sulfatul de staniu este o sare cristalină, incoloră, solubilă în apă. 
în soluţii diluate există ionii Sn 2+ şi SOj - şi molecule de SnS0 4 . In so¬ 
luţii concentrate există probabil ionii [Sn(S0 4 ) 2 ] 2 ~ şi [Sn (S0 4 ) 3 ] 1_ (C. A. 
Discher — 1953). Conductibilitatea soluţiilor în acid sulfuric scade 
sugerînd existenţa aciziilor : Il 4 [Sn(S0 4 ) 3 ] şi II 2 [Sn(S0 4 ) 2 1. 

Sulfatul de staniu se disociază la 3C0°C în dioxid de staniu şi dioxid 
de sulf. în prezenţa hidroxidului de staniu (II) sau a hidroxidului de sodiu 
se formează sulfat bazic hidratat. Formează compuşi de adiţie cu amo¬ 
niacul SnS0 4 .irNI 1 3 (x — 4; 5/2 ; 3/2 ; 1). Cu sulfatul de potasiu formează 
săruri duble : K 2 8n 2 (S0 4 ) 3 şi K 2 Sn (S0 4 ) 2 . 

Disulfatul de staniu (IV) Sn(S0 4 ) 2 . Hidroxidul de staniu (IV) proaspăt 
precipitat se dizolvă in acid sulfuric diluat formînd o soluţie din care la 
evaporare se separă : Sn(S0 4 ) 2 .2H 2 0, ca prisme hexagonale. Tratînd tetra- 
clorura de staniu cu un amestec de trioxid de sulf şidiclorură desulfuril 
se obţine sulfatul de staniu (IV) anhidru. Se cunoaşte si un sulfat bazic 
Sn(0II) 2 S0 4 . 

Sărurile duble mai stabile derivă de la formula JI 2 Sn(S0 4 ) 3 . Cele 
alcaline sint anhidre. Sarea de potasiu se obţine tratînd hidroxidul de 
staniu (IV) cu acid sulfuric în prezenţa sulfatului de potasiu. Sulfatul 
dublu de calciu şi staniu CaSn(S0 4 ) 3 .3H 2 0 pierde greu apa ceea ce su¬ 
gerează formula Ca[Sn(S0 4 ) 3 (H 2 0) 3 ]. Se cunosc sulfaţi dubli de staniu 
şi rubidiu, argint, alcalino-pămîntoase, lantan, itriu, toriu, bismut, m ; ag- 
neziu, zinc, cadmiu, mangan şi cobalt. 
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COMBINAŢIILE ST ĂM ULUI CU SIJLEXUL 

.. Selenura de staniu SnSe. Se obţine direct din elemente prin încăl¬ 
zire peste 350 C C. Hidrogenul seleniat reacţionează cu soluţiile de diclorură 
de staniu cu formarea unui precipitat negru amorf. Selenura de staniu 
constă dintr-o masă cenuşie-albastră cu aspect metalic. Cristalizează în 
sistemul ortorombic. Se topeşte la 960°C. Este un semiconductor. Conduc- 
1 ibilitatea sa electrică este de 30 ori mai mare în direcţia axei Z (Y. M a- 
i u k u r a — 1953). Este insolubilă în apă. 

Diselenura de staniu SnSe 2 . Prin dizolvarea unui amestec de iod, 
tetraiodură de staniu şi selenură de staniu în proporţiile 5 : 8 : 4, în sulfură 
de carbon se separă diselenura de staniu insolubilă. Se prepară, pe cale 
umedă, trecînd un curent de hidrogen selenat printr-o soluţie de tetraclo- 
rură de staniu sau tratînd un selenostanat cu un acid. Se separă un preci¬ 
pitat roşu-brun de diselenură de staniu hidratată. Bazele, sulfurile şi sele- 
nurile alcaline transformă diselenura de staniu în tioselenostanaţi sau în 
selenostanaţi solubili în apă. Se cunosc compuşii K 2 SnSe 2 S • 3H 2 0 şi 
K 2 SnSe 3 • 3H 2 0. Se cunoaşte un selenat bazic de staniu SnOSe0 4 • H 2 0. 


COMBINAŢIILE STANULUI CU AZOTUL $1 FOSFOBUL] 

Diclorură de staniu dizolvată în amoniac lichid reacţionează cu ami- 
dura de potasiu cu formarea compusului KNSn, care cu bromura de amoniu 
se transformă în imidura de staniu HNSn. Aceasta se prezintă ca un preci¬ 
pitat amorf, brun, hidrolizabil. Prin încălzire în vid la 340°C, imidura se 
transformă în azotură de staniu (II) Sn 3 N 2 . Azotura de staniu (IV) Sn 3 N 4 
se obţine prin pulverizarea catodică a staniului în atmosferă de azot sub 
presiune redusă. 

Staniul sau oxidul de staniu se dizolvă în acid azotic. Prin răcirea 
soluţiei la — 20°C se separă cristale incolore Sn(NO 3 ) 2 -20H 2 O. Dacă se 
lucrează cu un exces de oxid de staniu se formează un azotat bazic 
Sn(N0 3 ) 2 • SnO. Prin acţiunea pentaoxidului de diazot asupra tetraclorurii 
de staniu, H. I. Schlessinger (1947) a obţinut azotatul de staniu 
(IV) Sn(N0 3 ) 4 . S-a obţinut şi un hexanitratostanat complex 0s 2 [Sn(NO 3 ) 6 ‘J. 

Fosfatul de staniu (II) Sn 3 (P0 4 ) 2 se obţine tratînd la rece o soluţie 10% 
de fosfat diacid de sodiu cu o soluţie 10% de sulfat de staniu acidulată 
cu puţin acid sulfuric. Este o pudră albă amorfă. Fosfatul monoacid de 
staniu SnHP0 4 se obţine dizolvînd la cald staniul întrmn exces de acid 
fosforic. La rece se separă fosfatul cristalizat. Pirofosfatul de staniu Sn 2 P 2 0 7 
se obţine prin deshidratarea la 350—400°C a fosfatului monoacid de staniu. 
Topind inetafosfatul de sodiu cu dioxidul de staniu se obţine pirofosfatul 
de staniu (IV) SnP 2 0 7 . în prezenţa unui exces de metafosfat se obţine un 
fosfat dublu KSn 2 (P0 4 ) 3 . Se mai cunoaşte un fosfat diacid de staniu (II) 
Sq(P 0 4 H 2 ) 2 , un hipofosfit de staniu (II) Sn(H 2 P0 2 ) 2 * 6II 2 0 etc. 
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COMBINAŢIILE ORGANICE ALE STAXIULLI 

Staniul posedă patru electroni exteriori dintre care doi s şi doi p. 
Prin excitarea unui electron s şi hibridizarea orbitalilor puri se formează 
patru orbitali sp 3 dirijaţi după vîrfurile unui tetraedru regulat. Hibridi¬ 
zarea permite o acoperire mai bună a orbitalilor de legătură şi o întărire 
a acestora. Legătura C —Sn este mai labilă decît legătura C — Si. Caracterul 
electropozitiv al staniului impune un caracter ionic de 15% al legăturii 
C — Sn în raport cu 12% pentru legătura C —Si. Distanţa de legătură M—C 
creşte la compuşii MR 4 în grupă [C(CH 3 ) 4 :1,54 A; Si(CH 3 ) 4 :1,03 A; 
Ge(CH 3 ) 4 :1,98 A; Sn(CH 3 ) 4 : 2,18 A şi Pb(CH 3 ) ? : 2,29 Aj. Absenţii 
hibridizării în cazul compuşilor organici ai staniului divalent face ca aceştia 
să fie mai puţin stabili decît cei ai staniului tetravalent. 

Compuşii organostanici se utilizează în industria textilă, ca fungicide, 
pentru a stabiliza polimerii clorurii de vinii şi ca medicamente. Compuşii 
organostanici sînt mai mult sau mai puţin toxici. Toxicitatea scade de la 
compuşi de tipul R 3 SnX la B 4 Sn, R 2 SnX 2 şi RSnX 3 . 

Se cunosc produşi de substituţie ai tetrahidrurii de staniu SnH a .R 4 _,., 
compuşi tetrasubstituiţi R 4 Sn aromatici sau alifatici, compuşi organo halo- 
genaţi ai staniului SnR 4 _ ar X r , oxizi sau hidroxizi organostanici, polistanani 
Sn ,R 33 . 2 , derivaţi ai staniului divalent SnR 2 etc. 

Huituri organostanice. W. V. Sessions şi C. A. K r a u s s 
au obţinut în 1925 compuşi de tipul R 3 SnII, R. F. C hamber şi P. C. 
Scherer (1926) compuşi de tipul R 2 SnH 2 şi H. I. Schlessinger 
(1947) compuşi de tipul RSnH 3 . 

Prin tratarea difenil-staniului cu fenil-litiu în eter : 

LiC 6 H 5 + Sn(C 6 H 5 ) 8 - LiSn(C 6 II 5 ), 

se obţine Li[Sn(C 6 II 5 ) 3 ] • (C 2 H 5 ) 2 0 galben pal care în amoniac suferă o 
reacţie de dublu schimb cu clorura de amoniu. Compusul NH 4 Sn(C 6 H 5 ) 3 
pierde apoi o moleculă de amoniac rezuîtînd HSn(C 6 lI 6 ) 3 . 

Prin tratarea compuşilor staniului divalent cu sodiul, în amoniac lichid, 
şi apoi cu clorură de amoniu se obţin compuşi de tip lI 2 SnB 2 : 

RjjSn I 2Xa = R,SnXa 2 

R 2 SnXa 2 + 2NII 4 Br = 2NaBr + R 2 Sn(NH 4 ) 2 = 2NaBr | 2N1I 3 + B 2 SnII 2 

Compuşii din această clasă sînt lichide cu puncte de fierbere ce creşti 
pe măsura creşterii masei moleculare. Aceşti compuşi se descompun termic 
şi reacţionează uşor cu oxigenul din aer : 

2B 3 SnH + l/20 2 = H z O + R 3 Sn-SnR 3 

Acidul clorhidric concentrat şi sodiul reacţionează cu degajare de hidrogen : 

R 3 SnH + HCI = R 3 SnCI -f H a 
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Compuşi organostanici tetrasubstituiţi SnR 4 . Se obţin prin tratarea 
tetraclorurii de staniu cu un compus organomagnezian în soluţie eterică 
(E. Iv r a u s e şi colab. — 1920): 

SnC1 4 f- 4RMgX = JMgXCl + SnR 4 

H. Gilman şi colab. (1949—1953) au tratat staniul trifenil-litiul cu 
iodură de fenil: 

Li(Sn(C 4 lI 5 ) 3 ] + C 6 11 5 I = Lil + Sn(C 6 H 5 ) 4 

Compuşii alifatici sînt lichide incolore cu miros eterat. Aceşti compuşi 
au structură tetraedrică cu distanţa Sn—C egală cu 2,17 A, în acord cu 
cea aşteptată pentru o legătură covalentă simplă. 

Compuşii aromatici sînt toţi solizi, mai puţin solubili decît cei alifatici, 
totuşi se dizolvă în cloroform şi benzen la cald. Compuşii Si(C 6 H r> ) 4 , 
Sn(C 6 II 5 ) 4 , Pb(0 6 H 5 ) 4 au volume moleculare aproape identice, deoarece 
şi razele covalente ale elementelor Si, Sn, Pb diferă puţin. Aceştia sînt 
compuşi izomorfi. Punctele lor de topire aproape identice reduc aproape 
la zero domeniile de inomogenitate. 

Prin tratarea compuşilor halogenoorganostanici cu compuşi organo- 
metalici ai zincului sau magneziului se obţin compuşi cu radicali diferiţi : 

(C 2 H 5 ) 2 SnI 2 + Zn(CII 3 ) 2 = Znl 2 -|- Sn(CI I 3 ) 2 (C 2 H 5 ) 2 
Se poate elimina uşor un radical din aceşti compuşi tratîndu-i cu iod : 
Sn(CII 3 ) 2 (C 2 H 5 ) 2 + I 2 = CH 3 I + Sn(CH 3 )(C 2 H 5 ) 2 I 

Compusul iodurat se poate trata cu un organometalic, ca mai sus, spre 
a diversifica radicalii organici substituiţi. 

Pentru compuşii aromatici se poate înlocui un radical cu un halogen 
prin reacţia cu diclorură de mercur (E. K r anse şi M. S e limitz - 
1919): 

(C 6 H 5 ) 3 SnC a H 6 + IIgCl 2 = C 6 II 5 ! IgCl + (C 6 H 6 ) 2 Sn(C 6 H 5 )Cl 

Clonii poate fi înlocuit prin alt radical. Difenil-staniul se poate trata cu 
fenil-litiul: 

Sn(C â II 5 ) 2 -i- C 6 H r Li = Li[Sn(C c II 5 ) 3 ] 

care cu o halogenură organică permite substituţia litiului cu un alt radical: 
RX -|- Li Sn(C fi H 5 ) 3 = LiX + Sn(C s H 5 ) 3 R 

Compuşii organostanici tetrasubstituiţi cu radicali alifatici mai mult 
sau mai puţin diferiţi sînt toţi lichide pe cînd cei cu radicali aromatici sînt 
toţi solide. 

Halogenii şi tetraiodura de staniu reacţionează cu compuşii organostanici 
alifatici: 

SnR 4 -i- X 2 = SnR 3 X + RX 
Sn(CII 3 ) 4 + Snl 4 = (CII 3 ) 3 SnI -1- CH 3 SnI 3 

70 — Tratat de chimie anorganică — voi. II 
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Compuşi halogenoorganostanici. Compuşii fluoruraţi se prepară prin 
acţiunea fluorurii de potasiu asupra unui derivat halogenat din aceeaşi 
serie, în alcool, la 95°C : 

R3S11CI + KF = R s SnF + KC 1 

în cazul iodului, cu compuşii organo-stanici aromatici, are loc reacţia : 

SnR 4 + I 2 = R3S11I + RI 

Pentru brom şi iod, reacţia de mai sus se execută cel mai bine în solu¬ 
ţie de cloroform, tetraclorură de carbon sau piridină, la temperatură joasă. 

K. A. Kotscheschkov (1933) a propus pentru derivaţii 
alifatici să se plece de la un amestec de tetrahalogenură şi derivat organo- 
stanic : 


3 SnR 4 + SnX 4 = 4 R 3 SnX 

Toţi aceşti compuşi sînt lichide sau solide la temperatura obişnuită, 
uşor solubile în eter, cloroform, benzen. Compuşii monohalogenaţi sînt cu 
atît mai reactivi cu cît halogenul este mai greu. Cei alifatici sînt mai reac¬ 
tivi decît cei aromatici. Bazele puternice îi transformă în hidroxizi: 


(GH 3 ) 3 SnX + MOH = MX + (CH 3 ) 3 Sn(OH) 


Compuşii de tipul R 3 SnX formează aducţi 1 :1 cu baze Lewis. Aceştia 
sînt aparent molecule pentacoordinate, care constau din molecule trigonal 
bipiramidale (X. A. Matwiyoff şi R. S. Drago — 19G4). Grupele 
metil se găsesc într-un plan ecuatorial. în locul halogenului X = CI, Br, I, 
pot intra alţi ioni ClOf, F", CO|~, BF 4 ~, N0 3 ~, AsF 6 ~. Anionii pot fi legaţi 
in punte sau chelaţi: 


o o 

\/ 

CHj CI CH 3 

I /\ I 

-S11- O O — Sn — 
CH 3 CH 3 CHj^CH, 


cii, 

\ I I 

'Sn^ s Sn 


CII 3 


/\ /\ 

ch 3 ch 3 ch 3 ch 3 


în compusul cu fluorul, legăturile Sn—F — Sn nu sînt echidistante şi 
nu sînt liniare. Lanţurile sînt legate prin forţe van der Waals (H. C. 
Clark, R. J. O’Brien şi J. T r o 11 e r — 1964). 

Compuşii difluoruraţi se obţin prin reacţia unui compus organo-stanic 
dihalogenat cu fluorura de potasiu în soluţie alcoolică: 

R 2 SnX 2 + 2 KF = R 2 SnF 2 + 2 FX 


Sînt toţi solizi, solubili în apă şi alcool etilic. Compuşii de acest tip cu clorul, 
bromul şi iodul se obţin prin reacţiile: 

2 RX + Sn = R 2 SnX 2 
SnR 2 + X 2 = R 2 SnX 2 
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Compuşii aromatici se obţin prin acţiunea unui compus organo- 
mercuric asupra tetrahalogemirilor de staniu : 

SnX 4 -j- HgR 2 = R 2 SnX 2 + HgX 2 

Toţi derivaţii dicloruraţi, dibromuraţi şi diioduraţi sînt substanţe solide, 
solubile în dizolvanţi organici. 

Din seria ESnX 3 se cunosc derivaţi cu clorul, bromul şi iodul. Se pot 
obţine pe baza reacţiilor : 

RSnO(OH) + 2PC1 5 = RSnCl 3 -f- 2POC1 3 + HC1 
3SnI 4 + Sn(CI I 3 ) 4 = 4CH 3 SnI 3 

Distanţa balogen-staniu scade în compuşii E a SnX, E 2 SnX 2 , ESnX 3 , 
SnX 4 pe măsură ce se aglomerează halogenii în moleculă (tabelul 133) 


Tabelul 133. Dislanţn Sn-X 


Compusul 

Distanta 
Sn - t’l 

A 

| Compusul 

Distanta 
Sn — Br 

Compusul 

Distanta 
Sn — I 

A 

(CH 3 ) 3 SnCl 

2,37 

(CH,) 3 SnBr 

2,49 

(CII 3 ) 3 SnI 

2,72 

(C.H. t ) 2 SnCl, 

2,34 

! (CH 3 ) 2 SnBr 2 

2,48 

(CII 3 ) 2 SnI„ 

2,69 

C.I I 3 SnCl 3 

2,32 

CH 3 SnRro 

2,45 

CH 3 SnI 3 

2,68 

SnCI 4 

! 2,30 

| SnBr 4 

2,44 . 

Snl, 

2,64 


(II. A. Skinner şi L. E. S u 11 o n — 1944). în acelaşi sens scade 
caracterul ionic şi creşte cel covalent. Compuşii fluoruraţi au puncte de 
topire mai mari decît ceilalţi derivaţi lialogenaţi, sînt mai puţin volatili, 
se dizolvă în apă, alcool şi acid acetic şi sînt insolubili în hidruri de carbon. 

Compuşi ai staniului divalent SnR 2 . E. Frankland (1853, 1859, 
1879) i-a obţinut reducînd cu zinc, diclorura de dietil-staniu sau realizînd 
o reacţie de dublu schimb : 

(C 2 H c ) 2 SnCI 2 + Zn = ZnClj + (C 2 H s ) 2 Sn 

Zn(C 2 H 5 ) 2 + SnCl 2 = ZnCl 2 + Sn(C 2 II 6 ) 2 

Aceşti compuşi sînt puţin stabili. Se dismută uşor conform reacţiei: 

3SnR s = Sn 4- RjSn - SnR 3 

Compuşii alifatici sînt lichide uleioase care nu distila; cei aromatici 
sînt pulberi. Cei alifatici, mai ales, îşi intensifică culoarea cu timpul ceea ce 
corespunde unei polimerizări. Polimerul [Sn(CH 3 ) 2 ]„ se formează prin reac¬ 
ţia sodiului dizolvat în amoniac lichid cu Sn(CH 3 ) 2 Cl 2 (T. L. Brown 
şi' G. L. Morgan — 1963). Hexamerul [(C 6 H 5 ) 2 Sn] 6 ciclic posedă legă¬ 
turi Sn—Sn ca şi în staniul cenuşiu (D. H. Olson şi R. E. Rundle 
— 1963). Polimerul [Sn(CH 3 ) 2 ] 0 reacţionează cu sodiul în amoniac lichid 
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şi se depolimerizează formînd Na 2 Sn(CH 3 ) 2 care reacţionează cu un compus 
dihalogenat: 

(CH 3 ) 2 SnBr 2 + Na 2 Sn(CH.), = 2NaBr + (CH 3 ) 2 Sn = Sn(CHJ 2 


PLUMBUL 

Simbol: Pb; Z = 82 Masă atomică: 207,19 

Plumbul se cunoaşte din antichitate. A fost utilizat cu circa 3000 ani 
înaintea erei noastre. în perioada preromană se exploata în Asia Mică, 
între Marea Roşie şi Nil, în Spania, Italia, Macedonia şi Tracia. în timpul 
Imperiului Roman se utiliza la canalizare şi pentru ornamente. Abia în 
sec. XVI s-a egalat producţia Imperiului Roman. Prima producătoare 
a fost Spania în secolul trecut apoi Statele Unite. în ţara noastră se găseşte 
la Baia Sprie, Capnic, Săcărîmb, Oraviţa şi Băiţa Bihorului. 

Stare naturală. Conţinutul scoarţei este de circa 16 • IO -6 grame 
pe gram. Este unul dintre metalele cele mai răspîndite. Este mai rar decît 
Cu, Ni, Zn şi mai frecvent decît Cd şi Ag. 

Plumbul se găseşte în circa 170 minerale mai ales sulfuri, arseno sau 
antimonosulfuri, halogenuri, oxihalogenuri, oxizi, carbonaţi şi silicaţi. 
Cele mai importante sînt: anglezitul PLS9 4 , cerussitul PbC0 3 , pyromorfitul 
PbCl 2 • 3Pb 3 (P0 4 ) 2 , mimetezitul PbCl 2 • 3Pb 3 (As0 4 ) 2 , krokoitul PbCr0 4 , 
wulfenitul PbMo0 4 , stolzitul Pb\V0 4 , leadhillitul 3PbC0 3 • PbS0 4 , lanar- 
kitul PbO • PbS0 4 , scheelitul (Ca, Pb)W0 4 etc. Pyromorfitul, mimetezitul 
şi vanadinitul sînt izotipe cu apatita. Oxizii PbO (litarga şi massicotul), 
Pb 3 0 4 (miniul) şi Pb0 2 (plattneritul izotip cu rutilul) sînt rari. Numai două 
minerale sînt utilizabile la extracţie : galena PbS şi cerusita PbC0 3 . Galena 
conţine şi alte sulfuri: AgS, ZnS, PeS etc. Filoanele de galenă rezultă din 
umplerea deplasărilor tectonice cu soluţii hidrotermale. Cerusita provine 
în general din oxidarea galenei. 

Metalurgia plumbului. Minereurile de plumb se îmbogăţesc prin trei 
procedee : flotaţie, gravimetrie şi diferenţă de densitate, în funcţie de 
materia primă. Pentru minereuri bogate în galenă se concasează minereul 
şi se concentrează prin gravimetrie în bacuri cu piston. Cînd minereul 
conţine gangă cu densitate mare, minereul este concasat şi împrăştiat 
într-un mediu umed. Dacă conţine oxizi se adaugă sulfură de sodiu care 
provoacă o sulfurare superficială şi grăunţele cu galenă flotează. Minereul 
în suspensie în apă este condus în celule de flotare unde se insuflă bule de 
aer la care se ataşează numai particulele de minereu de plumb. Adiţia 
de ulei de pin favorizează formarea unei spume. S3 adaugă colectori, ca 
xantaţi care îmbunătăţesc proprietăţile de fixare a minereului pe bule 
(S. V. B e s s o n o v — 1954). De obicei se aplică o flotaţie diferenţială. 
Colectorii actuali acţionează asupra tuturor sulfurilor. De aceea se adaugă 
depresori. Cianura de sodiu împiedică flotarea blendei, oxidul de calciu 
suprimă flotarea piritei FeS 2 . 
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Pentru extragerea plumbului s-ar putea disocia termic galena : 

2PbS 2Pb + S 2 

însă reacţia are loc la 2000°C cu mare consum de energie. S-ar putea deplasa 
sulful cu un element ieftin şi afinitate mare pentru sulf (de exemplu fier): 

PbS + M zm MS + Pb 

însă şi in acest caz reacţia are loc la 1200°C şi se formează o mată ce conţine 
cupru, arsen, antimoniu şi mult plumb care se pierde. 

Procedeul de desulfurare şi reducere. într-un cuptor de prăjire galena 
este transformată în oxid de plumb : 

2PbS + 30 2 = 2PbO + 2S0 2 Ml = - 206 kcal 
Produşii de reacţie dau începînd de la 450°C sulfat de plumb : 

2PbO + 2S0 2 + 0 2 = 2PbS0 4 Ml = - 183 kcal 

Reglarea condiţiilor de desulfurare permite realizarea unor reacţii între 
sulfura de plumb, sulfatul şi oxidul de plumb cu formare de plumb şi oxid 
de plumb. Plumbul care rezultă poate trece, prin reacţie cu oxigenul, în 
oxid de plumb. Materialului care urmează a fi desulfurat se tratează cu 
fondanţi calcaroşi, silicioşi şi feroşi: 

PbS0 4 + Si0 2 = PbSi0 3 + S0 2 + l/20 2 

Materialul obţinut se topeşte într-un cuptor cu cuvă şi este supus acţiunii 
reducătoare a carbonului şi oxidului de carbon : 

PbO + CO = Pb 4- C0 2 
2PbO + G = 2Pb + C0 2 
PbSi0 3 + CO + CaO = Pb + CaSi0 3 + C0 2 

Reacţia are loc la circa 900°C. Se formează plumb topit, o mată (d = 6) 
cu sulfuri de Cu, Fe, Zn şi plumb microcristalin, un speiss (d = 7,5) ce 
conţine sulfuri de arsen şi fier şi sguri (d = 4) ce conţin silicat de fier care 
se separă, după densitate, de plumb (d = 11). 

Procedeu1 de desulfurare şi reacţie. într-un furnal reacţionează galena 
cu oxigenul şi carbonul la 900°0 : 

3PbS -h 9/20 2 = 3PbO -|- 3S0 2 
2PbO + 2S0 2 + 0 2 = 2PbS0 4 
2PbS0 4 2PbS = IPb |- 1S0 2 
2PbO + PbS = 3Pb + S0 2 

Acest procedeu este indicat pentru minereuri bogate în plumb. 

Procedeul hidrometalurgic. Acesta constă în trecerea minereului în 
compuşi solubili şi extragerea lor într-un dizolvant. 
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Prin prăjirea minereurilor fără zinc la 400—500°C se formează sulfat 
de plumb sau prin prăjire elorurantă se formează diclorură de plumb : 

PbS + 2NaCl + 20j = PbCl, + Na 2 SO, 

O soluţie saturată, fierbinte, de elorură de sodiu poate extrage diclorură 
şi sulfatul de plumb. Prin răcirea soluţiei se separă diclorură şi sulfatul 
de plumb. 

Rafinarea plumbului. Impurităţile din plumbul brut (Ag, Cu, Zn, 
As, Sn, S, Sb) se pot elimina, in afară de argint, prin topirea plumbului 
şi injectarea unui curent de aer şi vapori de apă. în sgură se separă oxizii 
acestor elemente şi circa 10—10% Pb. Metalele preţioase (Ag, Au) se 
elimină prin zincaj (W inter — 1928). Argintul şi aurul sînt mult mai 
solubili în zinc topit decît în plumb topit. Zincul (1—2%) se adaugă la 
plumbul brut topit şi se agită. Zincul in care se dizolvă aurul şi argintul 
se adună la partea superioară după agitare. Prin distilare în retorte se 
separă zincul dc metalele preţioase (L. F a g n a n i — 1954). 

Obţinerea plumbului ultrapur. Se poate face o rafinare electrolitică a 
plumbului. Soluţia acidă constă după B e 11 s (1901—1902) din fluorosilicat 
de plumb şi acid fluorosilicic Ia care se adaugă gelatină şi alte substanţe 
coloide organice pentru asigurarea eompactitâţii. B. Piontelli şi 
Ii. F a g n a n i (1952) recomandă o baie dc acid sulfuric şi sulfamat dc 
plumb. Se adaugă soluţiei, anilină, fenol sau rezorcinol. Se obţine un 
depozit catodic de plumb compact. Arsenul, antimoniu!, bismutul şi cuprul 
formează un nămol anodic din care se obţin, prin prăjire, un aliaj argint-aur 
şi oxizii celorlalţi componenţi. 

Proprietăţi fizice. Plumbul pur este un metal alb argintiu. La aer 
devine repede cenuşiu. Plumbul cristalizează in cuburi cu feţe centrate 
(ct = 4,94 A). Cu toate anomaliile unor proprietăţi, cu variaţia temperaturii 
nu s-a putut pune în evidenţă altă formă cristalină. Spectrele de raze X 
indică numai forma cubică. A fost obţinut ca oetaedri prin răcirea plum¬ 
bului lichid şi sub formă de cristale arborescente (arborele lui Saturn). 
Prezenţa silicei coloidale în lopitură favorizează formarea arborescenţei. 
Prin descărcări electrice între electrozi de plumb intr-un dizolvant se obţine 
plumb coloidal, puţin stabil. 

Plumbul are densitatea d = 11,3415 g/cm 3 . Se topeşte la 327,43' 1 C 
şi fierbe la 1613°C. Conductibilitatea electrică este la 18T, 4,80. IO 4 12 -1 cm -1 
însă impurităţile in mod sigur joacă un mare joi în aceste măsurători. 
Plumbul devine supraeonduetibil la 7,5°K. Topirea plumbului este înso¬ 
ţită de o creştere de volum de 3,27%. Plumbul are o mare aptitudine de 
a se deforma plastic şi de a curge datorită structurii sale de metal cubic 
cu feţe centrate şi punctului său de topire scăzut. El recristalizează înce- 
pînd de la temperatura obişnuită şi este foarte sensibil la. impurităţi care 
Si influenţează proprietăţile mecanice. 

în consecinţă, proprietăţile variază in cursul tratamentelor mecanice 
şi termice. Baterea la rece a plumbului este fără importanţă deoarece el 
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recristalizează în timpul deformărilor plastice. Plumbul este un metal 
maleabil şi uşor de prelucrat. Trefilarea sa se face uşor pentru fire groase. 
Nu poate fi tras în fire subţiri deoarece în timpul baterii la rece el nu îşi 
măreşte duritatea din cauza recristalizării. 

Potenţialul de electrod al plumbului este —0,126 V ceea ce îl apropie 
de metalele nobile, deci nu este corodabil. Formarea unor compuşi insolu¬ 
bili la suprafaţă îi conferă o pătură protectoare. De uniformitatea, stabili¬ 
tatea, compactitatea şi aderenţa acestei pături depinde coroziunea sa. 
Compoziţia păturii protectoare s-a studiat în soluţiile unui număr mare 
de săruri. 

Plumbul pur „plumbul moale” rezistă la agenţii chimici. Plumbul 
formează aliaje. Aliajul Pb 90% — Sb 10%, numit „plumb tare”, se utili¬ 
zează pentru literele de tipar, ventile şi pompe. Sistemul Pb —S ) formează 
un eutectic la 13% Sb. Nu se formează compuşi. Aliajul Pb —Su se utili¬ 
zează în sudură deoarece este uşor fuzibil. Aliajul Pb (81%), Sb (13%), 
Sn (5%) şi Cu (1%) serveşte la fabricarea lagărelor datorită proprietă¬ 
ţilor sale de a rezista la frecări. Alicele de plumb se obţin dintr-un aliaj 
cu 0,3% arsen, prin picurarea topiturii de la înălţime mare în apă. Aliajul 
ternar Pb —Sa—Bi conţine un eutectic Pb (25%), Sn (25%), Bi (50%) 
(aliajul Darcet) care se topeşte la 90°C (fig. 291). Aliajul Wood este un aliaj 
cuaternar ce conţine Pb (25%), Sa (12,5%) Bi, (50%) şi Cd (12%) care se 
topeşte la 76°C. 

Proprietăţi chimice. Plum¬ 
bul 'poate pierde doi sau 
patru electroni de unde va¬ 
lenţele 2+ şi 4-|- (J. F a u- 
chiirre — 1953). Ionii Pb 2+ 
sînt cei mai stabili. în Pb 3 0 4 
minih, se găsesc ioni Pb 2+ şi 
Pb 4+ . în oxidul Pb 2 0 3 , nesto- 
echiometric, s-ar putea înţe¬ 
lege nestoechiometria fie prin 
variaţia raportului Pb 2+ /Pb 4 + 
fie prin existenţa electroni¬ 
lor liberi. Abaterea de la 
stoechiometrie a dioxidului 
de plumb Pb0 2 se înţelege Bi 
admiţând fie ioni Pb 2+ fie Fig- 291 

electroni semiliberi. Plumbul 

tetravalent există în ioni PbOi", în Pb(C 2 H 5 ) 4 , în combinaţii complexe 
ca K,[PbCl e ] în care este vorba de legături covalente ale plumbului. 
Plumbul se combină cu hidrogenul numai în condiţii speciale. Beacţi- 
onează cu lialogenii cu atât mai lent cu cit mai mare este masa ato¬ 
mica a acestora. 
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Plumbul se oxidează la temperatura obişnuită acoperindu-se cu o 
pătură de oxizi. Se formează PbO şi miniu Pb 3 0 4 . Prin topire, plumbul 
reacţionează cu sulful, selenul şi telurul cu formare de PbS, PbSe, PbTe. 
Vaporii de apă între 950—1000°C oxidează plumbul în mod reversibil: 

Pb + 11,0 <Z=Î PbO + H 2 AII = 4,86 kcal 

în prezenţa oxigenului pe suprafaţa plumbului se formează puţin 
dioxid de plumb. Apa de băut care conţine carbonaţi acizi şi sulfaţi, 
formează un strat de carbonat şi sulfat de plumb la suprafaţă care împiedică 
dizolvarea plumbului în continuare. 

Acizii halogenaţi, acidul sulfuric diluat, acidul azotic concentrat atacă 
foarte greu plumbul. Acidul azotic diluat şi acidul fosforic concentrat 
atacă mai uşor plumbul. Chiar acizii slabi dizolvă plumbul cînd rezultă 
combinaţii solubile. Hidroxizii alcalini atacă uşor plumbul cu formare 
de plumbaţi (II) alcalini: 

Pb + 40I-I- 2 c ÎZ? PbOjj- + 211 2 0 E = - 0,60 V la pil = 14 

Apa oxigenată se descompune în contact cu plumbul metalic. 

Proprietăţi fiziologice. Atît plumbul cît şi compuşii săi sînt toţi toxici 
pentru oameni şi animale. Doza periculoasă pentru omul adult este cuprinsă 
între 30 şi 00 g de acetat de plumb. Intoxicaţiile lente care provoacă t ul¬ 
burări grave cu plumb poartă numele de saturnism. Saturnismul provoacă, 
avorturi în 06% din cazuri, mortalitate infantilă în 73%, degenerescenţă 
şi predispoziţie la tuberculoză. Saturnismul se manifestă prin depuneri 
de sulfură de plumb pe dinţi, tatuarea feţei interioare, a obrajilor, anemie 
precoce, gută, colici, dureri în abdomen, vomitări, hipertensiune, astenie 
etc. (W. Eeinl — 1955). Intoxicaţiile au loc cu tctraetil-plumbul care se 
adaugă la benzină, ca antidetonant în metalurgia plumbului, în industria 
acumulatorilor, în industria cauciucului unde se utilizează li targa PbO etc. 

lleciinoaxtere şi determinare. Cel mai sensibil reactiv este ditizona cu 
care se pot recunoaşte 0,05 p.p.m. Calitativ poate fi precipiat ca PbCi0 4 
de culoare galbenă sau ca Pbl 2 de culoare galbenă. Cele mai greu solubile 
combinaţii ale plumbului sînt Pb(OH) 4 cu produs de solubilitate 3,3 • 10“ 65,5 
la 25°C şi PbS cu produs de solubilitate 4,2 • IO -28 la 18°C. Se poate precipita 
ca sulfat de plumb, ca cromat de plumb, ca picrolonat de plumb. Dintre 
metodele fizico-chimice, metoda polarografică este foarte sensibilă 
(I. B Mizeckaja — 1949). 

întrebuinţări. Cantităţi mari de plumb se utilizează ca miniu în 
industria vopselelor şi ca litargă în industria cauciucului. în al doilea rînd 
se utilizează ca mantale pentru cabluri şi ca tetraetil-plumb care datorită 
proprietăţilor lui antidetonante se adaugă la benzine. Se utilizează de 
asemenea în industria acumulatorilor, la fabricarea alicelor, a ţevilor de 
plumb, a tablei de plumb. Plumbul se mai utilizează ca aliaj de sudură 
şi alte aliaje. Insolubilitatea plumbului în acid sulfuric este de mare impor¬ 
tanţă pentru construcţia de aparate chimice. 
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COMBINAŢIILE PLUMBULUI CU HIDROGENUL 

F. P a n e t h şi B. Eabinowitsch (1925) au obţinut cantităţi 
iniei de PbH 4 prin acţiunea unui acid asupra aliajului de Pb— Mg. Hidrura 
degajată se poate condensa cu aer lichid şi se poate descompune termic 
pentru a da o oglindă de plumb. 

Dacă plumbul conţine un izotop radioactiv, toriu P», depozitul invi¬ 
zibil depus pe tub este radioactiv. 

B. F o r e s t i şi L. Masca retti (1930) au obţinut dihidrura 
de plumb PbEL prin descărcări electrice între electrozi de plumb în atmos¬ 
feră de hidrogen. W. W. W a s t o n (1938) a identificat hidrura de plumb 
PbH prin spectrul său obţinut într-un arc cu electrozi de plumb în atmosferă 
de hidrogen sub presiune. în ambele cazuri este vorba de o reacţie a hidro¬ 
genului atomic cu plumbul. 


COMBINAŢIILE PLUMBULUI CU HALOGENII 

Se cunosc halogenuri simple de tipul PbX 2 (X = F, CI, Br, 1) şi 
PbX 4 (F, CI) (tabelul 134). Se cunosc săruri complexe de tipul M 2 [PbCl 6 ] 
şi o serie de halogenuri mixte. 


Tabelul 134. Proprietăţile fizice ale dihalo]jenurilor de plumb 


Proprietatea 

PbF. 

PbCli 

PbBr. 

Pbl 2 

Culoarea 

albă 

albă 

albă 

galbenă 

Sistemul cristalin 

— rombic 

ortorombic 

ortorombic 

hexagonal 

Punctul de topire. 

°C 

- - cubic 

820 850 

500 

- 370 

400 

Punctul de fierbere, 
°C 

1300 

950 

910 

950 

Solubilitatea In apă 
la 20 °C. % 

0,06 

1 

0,8 

0,06 

Densitatea, g/cin 3 

8,24 

5,9 

6,66 

6,16 


F l u o r v r i d e p l u m b. Difluorura de plumb PbF 2 . A fost prepa¬ 
rată de H. M o i s s a n (1900) prin acţiunea fluorului asupra metalului. 

Procedeul cel mai comod constă în a ataca hidroxidul de plumb (II) 
sau carbonatul de plumb cu acid fluorhidric şi evaporînd excesul de acid. 

Difluorura cristalizează în două forme polimorfe : forma a ortorombică 
şi forma (3 cubică de tip fluorină, stabilă peste punctul de transformare 
450°C. Densitatea formei a determinată cu raze X este d\r= 8,4759 şi 
a formei (3 este dw = 7,6588. Transformarea formei a în p are loc cu creştere 
de volum de 8,3%. Se topeşte la 820°C. 
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Difluorura de plumb este foarte puţin solubilă in apă şi nu hidroli- 
zează. încălzită la roşu este redusă de hidrogen, conform reacţiei: 

PbF 2 + Hj = Pb + 2HF 

Tetrafluorura de plumb PbF 4 . Tetrafluorura de plumb a fost preparată 
de H. von Wartenberg (1940) in stare solidă prin acţiunea fluo- 
rului diluat cu dioxid de carbon asupra difluorurii de plumb la 300°C. 
F. C. Mathers (1920) a obţinut-o prin acţiunea acidului fluorhidric 
aproape anhidru asupra dioxidului de plumb proaspăt preparat din hidro- 
liza acetatului de plumb tetravalent. Expusă la aer devine brună şi hidro- 
lizează uşor, formînd dioxid : 

PbF 4 4- 2H z O = Pb0 2 -f IHF 

Fluoroplumbaţii sînt mai stabili. Se cunosc tipurile : M g H [PbF 8 ] (M K, 
NH 4 ); M 2 [PbF 6 ] (M = Na, Rb, Cs); M 3 [PbF 7 ] (M = K) şi M[PbF 4 ] 
(M = NH 4 ). 

B. Brauner (1894) a obţinut K 3 HPbF 8 care pierde o moleculă 
de acid fluorhidric la 250°C pentru a da K s PbF 7 . 

Tratînd o soluţie de tetrafluorură de plumb în acid fluorhidric cu 
carbonat de rubidiu sau cesiu se obţin sărurile Rb.,[PbF 6 ], Cs 2 [PbF 6 ]. 

Cloruri de plumb. Diclorura de plumb PbCl 2 . Apare in fume- 
rolele vulcanice sub numele de cotunit. Se poate obţine prin acţiunea aci¬ 
dului clorhidric asupra oxidului de plumb, carbonatului sau altei sări. 
Clorul acţionează asupra oxidului sau sulfurii pentru a da diclorura de 



Fig. 292 


plumb. Este o substanţă albă cu densitatea d 25 * = 5,885 g/cm 3 care crista¬ 
lizează în sistemul ortorombic. 

Diclorura de plumb are o structură ionică (H. Braekken — 1932). 
Atomii de plumb sînt înconjuraţi de 9 ioni de clor dintre care şase în vîrfu- 
rile unei prisme trigonale şi ceilalţi trei în centrul feţelor prismei. O proiec- 
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ţie a structurii cristalului de PbCl 2 pe planul (100) se vede in fig. 292. 
8e topeşte la 500—501°C şi fierbe la 954 C C. Conduce foarte slab curentul 
electric. Solubilitatea în apă a diclorurii de plumb este de 1,0841 g la 100 g 
apă şi 25°C. La cald este mai solubilă. Diclorura de plumb se volatilizează 
fără descompunere la încălzire. Este redusă de hidrogen, Ca, Mg, Al, 
Mn la metal: 


PliCU -t- Hj Z=7 Pb + 2HC1 

Cu alte metale Cd, Sn, TI, dă naştere unor echilibre: 

C<1 + PbClj Z=Z CdCl 2 + Pb 

în soluţie diclorura de plumb se disociază în trepte: 

PbCI 2 ZZ? PbCl+ +ci~ 

PbCl+ iZZT Pb*+ + Cl~ 

Un exces de acid clorhidric sau cloruri solubile determină formarea unor 
ioni complecşi: 

PbCl 2 -f 2C1- Z=Z PbClj “ 

PbCl, J- 3C1- Z=7 PbCl?~ 

Se cunosc săruri complexe care derivă de la aceşti anioni: K«PbCL si 
TlgPbClg. 

S-a preparat un compus de adiţie PbCl 2 • 3Pb 3 (P0 4 ) 2 care prin reducere 
cu hidrogen la 000—800°C formează fosfor (J. C. Hutter — 1953). 
Cu oxidul de plumb formează oxihalogenuri PbX • .rPbO(a: = 1, 2, 4). 

Teiraclorura de plumb PbCl 4 . A fost semnalată de E. Milion în 1842 
in reacţia dintre dioxidul de plumb şi acid clorhidric concentrat şi răcit. 
W. F. P os tnikov şi A. I. Speranskii (1940) au tratat o solu¬ 
ţie clorhidrică 37,25% de diclorura de plumb cu clor la 0°C : 

PbClj -r Cl 2 PbCI 4 A// = - 78,85 kcal/mol 

A. C h r c t ie n şi G. V a r g a (1936) au preparat-o din elorură de 
acetil şi dioxid de plumb în tetraclorură de carbon, la temperatură joasă : 

l*b 0 2 ICII 3 COCI = PbCl 4 + 2(CHjCO) î O 

Teiraclorura de plumb poate fi precipitată din soluţie ca cloroplumbat 
de piridină, care prin tratare cu acid sulfuric pune în libertate PbCl 4 . 
Este stabilă în prezenţa acidului sulfuric şi între — 8°C şi -f 5°C. Descom¬ 
punerea poate deveni explozivă. Se solidifică la — 15°C. Densitatea sa este 
do*_ = 3,3-8 g/cm 3 . Conductibilitatea electrică este foarte mică (sub 6 • IO -7 
Q 1 • cm J ). Apa o descompune în dioxid de plumb : 


PbCl 4 -f 2H 2 0 = Pb0 2 + 4HC1 
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Cu acidul clorhidric formează la rece un compus galben, cristalin care este 
probabil acidul hexacloroplumbic. Tetraclorura de plumb adiţionează 
unele substanţe : PbCl 4 • 2NH 3 , PbCl 4 • 4NH 3 , PbCl 4 • 2NOC1. 

Acidul hexacloroplumbic H 2 [PbCl 6 ]. A fost obţinut de K. E 1 b s (1902) 
prin electroliza acidului clorhidric cu anodă de plumb. Prin dizolvarea 
dioxidului de plumb în acid clorhidric sau prin acţiunea clorului asupra 
unei soluţii clorhidrice de diclorură de plumb se obţine acid hexacloro¬ 
plumbic : 

PbOj + 6C1- + 4H+ = II’bC.1,1 1 - + 2H 2 0 

Sărurile acidului hexacloroplumbic Mî [PbCl 8 ] se obţin prin tra¬ 
tarea soluţiei de acid hexacloroplumbic cu halogenuri. Se cunosc sărurile 
M| [PbCl 6 ] (M 1 = Na, K, Kb, Cs, NH 4 ). Hexacloroplumbaţii alcalini 
sînt izomorfi cu hexaclorostanaţii şi hexacloroplatinaţii alcalini. Aceste 
săruri sînt în general anliidre. Ele hidrolizează în apă dînd dioxid de 
plumb. Se descompun peste 100 C C. 

Hexacloroplumbatul de amoniu a fost obţinut de A. Seyewctz 
şi H. Tatu (1926) prin acţiunea acidului azotic asupra unui amestec 
de diclorură de plumb şi clorură de amoniu în acid clorhidric. Constă 
din cristale octaedrice, galbene care se descompun la 120°C. Are acţiune 
clorurantă şi oxidantă asupra substanţelor organice. 

Dibromura de plumb PbBiy A fost obţinută de A. Ditte (1881) 
prin acţiunea acidului bromhidric sau a unei bromuri alcaline asupra 
unei sări solubile de plumb (cu excepţia acetatului) sau prin acţiunea 
acidului bromhidric asupra oxidului PbO sau carbonatului de plumb. Crista¬ 
lizează în sistemul ortorombic. Dibromura de plumb posedă o structură 
asemănătoare diclorurii de plumb. Se topeşte la 373°C şi fierbe la 921°C. 
Are densitatea d 2s * = 6,669. Conductibilitatea electrică arată că este un 
compus ionic. Solubilitatea în apă este 0,9744 g/100 g la 25°C. în soluţie 
se disociază în trepte. Se cunoaşte un trihidrat PbBr 2 -3I4 2 0. Dibromura 
de plumb este redusă de hidrogen şi de staniu la plumb : 

PbBr„ + H, ;=? I'b + 2IIBr 

Clorul şi acidul clorhidric, la cald, deplasează bromul. Prin acţiunea 
bromului asupra unei soluţii de dibromura de plumb şi bromură de po¬ 
tasiu se obţine hexabromoplumbatul de potasiu K 2 [PbBr r ,]. 

Faptul că nu se cunosc PbBr 4 şi Pbl 4 se poate explica prin inca¬ 
pacitatea Br 2 şi I 2 de a oxida plumbul divalent Ia plumb tetravalent sau 
prin puterea reducătoare a Br _ şi I - ceea ce reprezintă acelaşi lucru. 

Diiodura de plumb Pbl 2 . Se prepară prin acţiunea acidului iodhidric 
sau a unei ioduri solubile asupra unei sări solubile de plumb. Diiodura 
de plumb cristalizează în sistemul hexagonal. Formează o reţea stratifi¬ 
cată de tipul Cdl 2 sau Cd(OH) 2 . Există două forme. Forma (I) conţine 
o moleculă Pbl 2 pe celula elementară şi forma (II) conţine trei molecule 
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Pbl 2 pe celula, elementară. Prin încălzire devine roşie brună şi prin răcire 
revine la culoarea sa galbenă. Constă din paiete galben-auriu în acord cu 
structura sa stratificată. Se topeşte la 403 C C şi fierbe între 860—950°C. 
Are densitatea d = 6,22 g/cm 3 . Conduce slab curentul electric ceea ce a 
fost pus pe seama structurii stratificate. Este solubilă în apă caldă (1,755 
g/100 g la 55° şi 0,442 g/100 g la 0 C C) şi se disociază în ioni. Este redusă 
de hidrogen : 

Pbl a + H, l'b + 21II 

Cu acidul clorhidric cald şi concentrat se formează PbClI. Reacţio- 
nează cu tetrasulfura de tetraazot S 4 N 4 şi formează Pb(NS) 2 în care există 
legături Pb—N (M. G o e h r i n g —1955). Solubilitatea diiodurii de 
plumb în acid iodhidric trece printr-un minim ce corespunde compusului 
cristalin HPbI 3 *5H 2 0. Cu amoniacul lichid se obţine imidura de plumb 
NHPb. K. B. Yatsimirskii şi A. A. Astasheva (1952) au ară¬ 
tat că se pot forma şi ioni complecşi [Pbl 4 ] 2- . 

Sisteme binare PbX 2 — halogenuri metalice. Raportul razelor halo- 
genurilor ia valorile rci-/r F - = 1,36Â, r B r-/»*ci- =1,055 şi ri-jr^t- = 1,15. 
Acestea arată că clorura şi bromura de plumb, care sînt izomorfe, 
sînt miscibile în toate proporţiile. Iodura şi bromura nu sînt izomorfe 
şi formează domenii de miscibilitate pe cînd clorura şi iodura, fluorura 
şi celelalte halogenuri nu sînt decît slab miscibile şi formează una sau 
mai multe combinaţii. Pentru studiul acestor sisteme s-au utilizat metoda 
termică, coprecipitarea, difracţia de raze X, metoda dilatometrică. 

în sistemul PbCl 2 —Pbp 2 din diagrama de solidificare se pune în 
evidenţă existenţa compuşilor PbFCl şi Pb 5 F 8 Cl 2 (C. Sandonnini — 
1911,1. Delgery —1947). Fluoro-clorura de plumb PbFCl este o pulbere 
albă care cristalizează în sistemul pătratic. Aceeaşi autori au găsit şi com¬ 
binaţiile PbFBr şi Pb 5 F 8 Br 2 , PbFI şi Pb 5 F 8 I 2 . Ilalogenurile mixte PbFCl, 
PbFBr au o structură stratificată în care se succed plane de halogenuri 
şi de metal (L. G. S i 11 e n —1941). 

în sistemul PbX 2 —LiX s-au indicat compuşii PbLiCl 5 , LiPbBr 3 *4H 2 0, 
PbLiI 3 şi PbLiI 3 • 4H 2 0. în sistemul PbX 2 — NaX s-au indicat 
compuşii Pb 2 NaCl 5 , PbNaBr 3 , PbXaI 3 , PbI 4 Xa 2 şi hidraţii PbNaI 3 . 4H o 0, 
PbI 4 Na 2 . 6H 2 0. 

Oxihalogenuri de plumb. Se cunosc în special oxicloruri de plumb, 
în natură se găsesc : matlochitul Pb 2 OCl 2 , mendipitul Pb 3 0 2 Cl 2 , penficl- 
ditul Pb 3 OCl 4 , laurionitul Pb(OH)Cl. Laurionitul are o structură analogă 
diclorurii de plumb în care plumbul are numărul de coordinaţie nouă 
(H. Brasseur —1940). Locul unui clor din structura diclorurii de plumb 
este luat de ionul HO - . 

Au mai fost preparate oxiclorurile : Pb 2 OBr 2 , Pb 3 0 2 Br 2 , Pb 5 OBr. 2 
şi oxiiodurile Pb 2 OI 2 , Pb(OH)I şi Pb 3 0 2 I 2 . 
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COMBINAŢIILE PLUMBULUI CU OXIGEKUL 


Diagrama sistemului plumb-oxigen este dată în fig. 293. Din dia¬ 
gramă se observă existenţa unei forme a-PbO ce diferă puţin de la 
stoechiometrie şi o formă (3-PbO perfect stoechiometrică. 



Pb0 2 



1,87 7,9* 1,99 


9 Compuşi sioechiometr/ci 
O Compuşi aproape sfoec/tiomeirici 
Compuşi nesfoechiomefrici 

Fig. 293 


Ortoplumbatul de plumb sau miniul Pb 3 0 4 este aproape stoechio- 
metric, prezintă o formă pătratică. Metaplumbatul de plumb Pb 2 0 3 sta¬ 
bil la temperatură ridicată este un compus stoechiometrie. La tempera¬ 
tură joasă există metaplumbaţi nestoecliiometrici cu formule intre PbO,, 33 
ţfi Pbpi. 57 - (E- P a i r re şi T. K a t z —1947). Compoziţia Pb0 2 nu există, 
ci există două domenii cu compuşi nestoecliiometrici cu compoziţie apro¬ 
piată de a dioxidului, unul ce corespunde varietăţii ut stabilă la tempera¬ 
tură joasă şi alta (3 stabilă la temperatură ridicată (B. Wei s s —1959). 

Oxidul de plumb PbO. Oxidul de plumb se găseşte în natură sub nu¬ 
mele de massicot. Se formează prin alterarea eeruzitului şi bleineriţului. 
Se obţine pe cale uscată prin oxidarea plumbului topit la aer, prin calci- 
narea oxizilor superiori peste 600°C, prin calcinarea hidroxidului de plumb 
(II) la 150°C, a azotatului de plumb la 3fiO°C', a carbonatului şi oxalatului 
de plumb la (iOO°C. Prin tratarea unei sări solubile a plumbului, la fierbere, 
eu un mic exces de bidroxid de sodiu se obţine fi-PhO (galben) şi cu un 
mare exces de liidroxid a-PbO (roşu). 
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Oxidul de plumb este dimorf. La 488,5°C trece din sistemul pătra- 
tic în sistemul ortorombic. Forma pătratică sau a-PbO este roşie şi 
forma (3-PbO este galbenă. Culoarea depinde de cristalizare şi impurităţi. 
Formele obţinute prin oxidarea plumbului pot fi precizate prin echili¬ 
brele : 

S50 e C 

l'b -f l, 20 2 (acr) —* PbO (massicot) 

450°c MO*C 880"C 2000°»' 

PbO + 0 2 -> Pb s 0 4 ~ t — * PbO -» PbO (lichid)-» disoc. 

(massicot) (aer) (miniu) (massicot) 

1 880T. 

—500°C 

PbO (litargă roşie) < * PbO (litargil galbena) 

Forma (J-PbO are o structură stratificată, asemănătoare structurii 
SnO cu atomii de plumb oeupînd centrul unei piramide pătrate, al cărui 
vîrf este ocupat de dubletul neparticipant (W. J. Moore şi L. P a u - 
ling —1941). Fiecare atom de plumb vine în contact numai pe o parte 
a stratului cu atomii de oxigen aşezaţi într-un plan. 

Forma a-PbO diferă puţin de compusul stoechiometric. Din mă¬ 
surători de densitate Addink (1946) a dedus că reţeaua este incom¬ 
pletă însă n-a putut decide dacă golurile se datoresc plumbului sau oxi¬ 
genului. 

Temperatura de topire a formei [3 este circa S80 C şi cea de fierbere 
1472°C. Oxidul de plumb începe să sublime înainte de a se topi. E. X. 
Math u r şi M. B. N e vgi (1930) au distins cele două forme după sus¬ 
ceptibilităţile lor magnetice. Datele termodinamice confirmă că a-PbO 
roşu este mai stabil la temperatura standard decât forma |3-PbO galbenă. 

Hidrogenul (235°C). carbonul (700T), oxidul de carbon (600°C), 
metalele alcaline, calciul, magneziul, aluminiul şi cianura de sodiu (750°C) 
reduc oxidul de plumb la plumb metalic. 

Clorul şi bromul transformă oxidul de plumb in diclorură şi dibro- 
mură de plumb. Oxidul de plumb poate fi oxidat într-un curent de aer 
sau oxigen ia o temperatură de peste 400°C la miniu Pb 3 0 4 . 

Oxidul de plumb este un amfoter. Proprietăţile bazice sint mai nete 
decît cele acide. Se dizolvă în acid clorhidric, bromhidric, iodhidric 
sulfuric şi azotic pentru a forma sărurile de plumb divalent corespunză¬ 
toare. Prin fierberea unei soluţii de clorură de sodiu cu oxid de plumb se 
formează hidroxid de sodiu. Sulful şi sulfura acidă de amoniu transformă 
oxidul de plumb în sulfura de plumb. 

Sistemele formate din oxid de plumb şi alţi oxizi pot conţine compuşi 
bine definiţi, compuşi nestoechiometrici, soluţii solide sau amestecuri. 

In sistemul PbO—SiO. se observă stări cristaline şi stări sticloase. 
Prin difracţie de raze X s-a demonstrat existenţa compuşilor Pb 2 Si0 4 , 
PbSi0 3 şi Pb 4 SiO e . Starea sticloasă pune probleme de vitrificare şi de 
devitrificare. Sticlele binare PbO—SiO z nu se folosesc eu excepţia flin - 
tului (Si0 2 : 59,9%, PbO : 49,0% şi As,0 3 : 0,1%). 
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Amestecurile complexe de oxizi PbO, Si0 2 , B 2 0 3 , A1 2 0 3 , P 2 O s , K 2 O, 
Na 2 0 etc. se utilizează în fabricarea cristalului, în ceramică şi industria 
electronică. Sticlele de plumb se utilizează pentru a proteja personalul 
de radiaţii, de energiile mari pe care le emit substanţele extrase din reac¬ 
toare nucleare. Sticlele PbO—B 2 0 3 uşor fuzibile, se utilizează ca lianţi 
ai dielectricelor condensatorilor (M n Ti0 3 cu M = Ba, Sr, Ca). 

Existenţa feritelor PbFe 2 0 4 şi PbFe, 2 0 19 a fost perfect stabilită. 

Compuşii feroelectrici şi antiferoelectrici posedă un schelet de ioni 
dc oxigen care formează un octaedru ale cărui centre sînt ocupate de ioni 
Ti 4 i , Zr 4 % nf 4+ , Kb 5+ etc. Ionii centrali se deplasează sub acţiunea 
agitaţiei termice. Dacă această agitaţie face ca centrul de sarcină pozi¬ 
tivă să ocupe statistic o poziţie diferită de centrul golului octaedric, se 
formează un dipol permanent a cărui sarcină pozitivă este situată în cen¬ 
trul statistic al sarcinii pozitive în mişcare şi sarcina negativă este con¬ 
stituită de sarcina imagine a sarcinilor pozitive în raport cu centrul oc- 
taedrului. 

Substanţa este feroelectrică dacă dipolii au acelaşi sens. Substanţa 
este antiferoelectrică dacă dipolii sînt doi cîte doi de sens opus. Dacă 
centrele sarcinilor pozitive coincid cu centrul sarcinilor negative adică 
cu centrul golului, substanţa se numeşte paraelectrică. Starea paraelee- 
trică se găseşte peste punctul Curie pe cînd cea fero şi antiferoelectrică 
sub punctul Curie. Dioxidul de titan Ti0 2 sub formă de anatas reacţio¬ 
nează cu PbO la 350°C, rutilul reacţionează la 390°C (A. Bergstein 
1956). Se formează PbTi0 3 . Metatitanatul de plumb este o substanţă 
feroelectrică. Are punctul Curie la 500°C. Structura metatitanatului de 
plumb feroelectric este izomorfă cu tipul pseudo-perovskitului pătratic 
în care cristalizează şi BaTi0 3 feroelectric. Proprietăţile feroelectrice ale 
titanatului de plumb au fost explicate de G. A. Smolenskii şi N. V. 
Kozhevnikova (1951). Variaţia parametrilor a şi c ai reţelei cris¬ 
taline a PbTiO a în funcţie de temperatură se observă din fig. 294. 

Metazirconatul de plumb PbZr0 3 are constanta dielectrică s =1100 
la 250°C. G. Shirane, E. Sawaguchi şi T. Takagi (1951) au 
arătat că PbZr0 3 este o substanţă antiferoelectrică cu punct Curie 230°C. 
Starea paraelectrică a zirconatului de plumb este cubică, cea antiferoelec¬ 
trică este ortorombică pseudopatratică. 

Metaniobatul de plumb Pb(Xb0 3 ) 2 posedă proprietăţi dielectrice 
remarcabile (M. II. Francombe şi B. L ewis —1958). La tempera¬ 
tura Curie, acesta reprezintă un maxim al permitivităţii de 22 700 pe 
direcţiile [010] şi [100] (fig. 295). 

Metaniobatul de plumb Pb(Xb0 3 ) 2 şi metatantalatul de plumb 
Pb(Ta0 3 ) 2 sînt pseudoizomorfi şi miscibili în toate proporţiile. Soluţiile 
solide Pb(îsb, Ta) 2 O fi au permitivităţi cuprinse între permitivitatea 
PbKb 2 0 6 şi a PbTa 2 0 6 . 

Metastanatul de plumb PbSn0 3 are o structură de tip perovskit. 
El posedă proprietăţi dielectrice importante cînd conţine impurităţi de 
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substituţie. Elementele promotoare de feroelectricitate sînt bariul care 
substituie plumbul, titanul şi zirconiul care substituie staniul (G. A. S mo¬ 
le n s k i i şi colab. — 1955). 


Pb Ti 0 3 
feroetectric 


_ PbTi 0 3 
feroe/ectric 
pâtrotic 
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Bioxidul de plumb Pb0 2 . Se găseşte în natură ca plattnerit sub formă 
de cristale cenuşii sau negre cu strălucire metalică. Prin tratarea mimu¬ 
lui Pb 3 0 4 (2PbO, Pb0 2 sau Pb 2+ , Pb 4 ", 40 2 ~) cu acid azotic diluat, la 
cald precipită ca Pb0 2 : 

Pb 3 0 4 + 4H 3 0 + + 4N03 = Pb0 2 + 2Pb 2 + + 4NOs + 6H a O 

Acelaşi rezultat se obţine tratînd cu acid acetic concentrat la cald; se 
formează tetraacetat de plumb. La diluarea soluţiei, acesta hidrolizează 
formîndu-se dioxid. Bioxidul de plumb se obţine şi prin hidroliza altor 
săruri de plumb tetravalent. 

Fluorul reacţionează oxidant asupra soluţiilor alcaline de săruri de 
plumb divalent sau asupra soluţiilor de plumbiţi alcalini; clorul sau 
hipocloritul de sodiu reacţionează asupra unei suspensii alcaline calde 
de Pb(011) 2 sau acetat de plumb, sau asupra unei suspensii de carbonat 
de plumb (II); bromul şi acidul hipocloros asupra unei suspensii de oxid 
de plumb sau miniu, cu formare de dioxid de plumb. 

Pb0 2 -+ CIO" + H 2 0 = PbO,, + CI" + 20H- 

Prin electroliza unei soluţii neutre sau acide a unei sări de plumb di¬ 
valent se obţine la anod un depozit de dioxid de plumb (Y. S li i b a - 
s a k i —1950). Prin metodele de mai sus nu se obţine un dioxid stoechio- 
metric Pb0 2 (E. W e i s s —1959). 

Bioxidul de plumb este dimorf. Una dintre forme p-Pb0 2 este pă- 
tratică (oxidul purice = plattneritul) de tip rutil şi cealaltă a-Pb0 2 
este ortorombică. Forma oc-Pb0 2 stabilă la temperatură joasă se obţine 
din forma p-Pb0 2 prin simplă comprimare (H. Bode şi E. Voss - 
1956). Bin studiul densităţii macroscopice R. Weiss(1959) a arătat 
că a-Pb0 2 nestoechiometric derivă din Pb0 2 stoechiometric prin for¬ 
marea a cîte patru lacune de oxigen concomitent cu ci te una de plumb. 

Bensitatea p-Pb0 2 este 9,56 g/cm 3 pe când a a-PbOi. 9 i 9 este 9,40. 
Compusul ideal stoechiometric Pb0 2 ar avea densitatea 9,80. Bioxidul 
de plumb este un semiconductor. La 20°C are o conductivitate de 11000 
B _1 • cm -1 . 

Forma a-Pb0 2 se descompune peste 270°C şi trece în metaplumbaţi 
nestoechiometrici (410°C—500°C) pentru ca apoi să treacă în PbO. Forma. 
(3 se descompune peste 400°C, trece in metaplumbaţi nestoechiometrici 
(500 — 525°C), apoi în Pb 3 0 4 (525—600°C) şi apoi acesta în PbO 
(R. Weiss şi R. F a i v r e —1957). 

Peste 140°C hidrogenul reduce dioxidul de plumb. Clorul îl atacă 
cu formare de dielorură şi oxiclorură de plumb. Bromul îl atacă cu for¬ 
mare de oxiclorură. Acidul clorhidric îl dizolvă cu formare de tetraclo- 
rură de plumb. Bioxidul de plumb se aprinde cu hidrogen sulfurat cu 
formare de sulfură de plumb PbS. Cu dioxidul de sulf formează sulfat 
de plumb. Acidul sulfuric îl atacă cu formare de sulfat. Bioxidul de selen 
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sau telur reacţionează cu dioxidul de plumb cu formare de selenaţi şi 
teluraţi de plumb divalent. Dioxidul de plumb este un oxidant puternic : 

Pb0 2 + 4H+ + 2e Pb 2 + + 2H 2 0 E° = 1,47 V la pH = 0 

Este redus la plumb de carbon sau de oxidul de carbon. Dioxidul de plumb 
oxidează un număr mare de substanţe organice. Keacţionează violent 
cu unele metale (Mo, W, Al, Mg) oxidîndu-le. Cu oxizii anhidri de calciu, 
stronţiu şi bariu formează plumbaţi. 

în soluţie azotică oxidează sărurile de mangan divalent la perman- 
ganat: 

2Mn 2 f + 5Pb0 2 + 4H~ 2MnO« + 5Pb*+ + 211,0 
Hidroxidul de crom (III) este oxidat la cromat în prezenţa unei baze : 

2Cr(OH) 3 + 3Pb0 2 + ÎOHO" = 2CrOf- + 3PbO,.- + 81l 2 0 
Unele din aceste reacţii au aplicaţii analitice. 

P l u m baţi i. Dioxidul de plumb are un caracter acid ca şi ceilalţi 
oxizi analogi din grupă. Se dizolvă în hidroxizii alcalini la pH =12 — 13 
pentru a forma plumbaţi (IV). Plumbaţii (IV) pot fi priviţi ca derivînd 
de la oxizii bidrataţi neizolaţi: Pb0 2 • H 2 0 sau H 2 Pb0 3 acid meta- 
plumbic, Pb0 2 • 2H z O sau Pb(OH) 4 acid ortoplumbic şi Pb0 2 • 

• 4H 2 0, H 2 [Pb(OH) 6 ] acid hexahidroxoplumbic. Cu oxizii metalelor al- 
caîino-pămîntoase dioxidul de plumb formează plumbaţi (IV) (F. d e 
Carii 1926). S-a preferat să se înlocuiască Pb0 2 cu oxidul de plumb 
datorită instabilităţii primului. Se lucrează în atmosferă de oxigen sau 
azot deoarece oxizii de azot oxidează plumbul : 

700°C 

M(N0 3 ), + PbO -» MPbO, + 2N0. (M = Sr, Ba) 

G. K a s s n e r (1890) a obţinut ortoplumbatul de calciu CajPbOj: 

2CaC0 3 + PbO + 1/20, = CaJ’bO. + 2C'.Oj 

Se cunosc BaPb0 3 (structură, perovskit), SrPb0 3 (perovskit defor¬ 
mat), Ba.PbO, (pătratic), Ca 2 PbO„ (hexagonal), Ca 2 Pb0 4 (ortorombic 
pseudo-hexagonal). Din determinarea structurilor acestor compuşi se 
trage concluzia că ionul central Pb 4 r nu reuşeşte să formeze cu ionii de 
oxigen un ion complex cu o individualitate proprie (K. W e i s s —1959). 

Ortoplumbatul de calciu este o sursă de oxigen. Prin formarea sa 
se extrage oxigenul din atmosferă ca şi in procedeul care foloseşte BaO, 
(G. K a s s n e r —1894) : 

2Ca,PbO, 2PbO + tCaO I 0 2 

Prin topirea dioxidului de plumb cu hidroxizi alcalini se obţin lie- 
xahidroxoplumbaţi ca de ex. K 2 [Pb(OH) 6 ]. Acesta este izomorf cu hexa- 
hidroxostanatul de potasiu şi hexahidroxoplatinatul de potasiu. Prin în¬ 
călzire, aceste combinaţii nu se deshidratează ci se descompun : 

K 2 [Pb(OII)el = PbO + 2KOH + 2H,0 + 1/20, 
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Miniul sau ortoplumbatul de plumb Pb 3 0 4 . Miniul se găseşte în natură 
ca un produs de alterare al galenei şi ceruzitei. Se prepară prin oxidarea 
la aer sau în oxigen, la 450°C, a oxidului de plumb (massicot). 

Pe cale uscată se poate obţine miniu prin tratarea unei suspensii de 
liidroxid de plumb (II) cu pirosulfat de amoniu. Dioxidul de plumb care 



se mai formează se poate îndepărta prin spălare cu acid acetic diluat, 
acetat de plumb sau acetat alcalin (J. M i 1 b a u e r<—1914). 

Miniul cristalizează in sistemul pătratic. Structura miniului constă 
din lanţuri de octaedre Pb lV O e legate prin laturile opuse. Lanţurile sînt 
legate între ele prin ionii Pb 11 cu o coordinare piramidală (fig. 296). 
în consecinţă, miniul posedă o reţea tipic ionică formată din Pb 4 % Pb- + 
şi O 2- (A. B y s t r o m şi A, W e s t g r e n 1943, B. Dickens —1965). 
Este o pulbere roşie, insolubilă în apă. Miniul este un compus stoechio- 
metric. Miniul natural are densitatea 9,1 g/cm 3 . Se descompune sub ac¬ 
ţiunea căldurii conform echilibrului: 

365°C 

2Pb 3 0 4 6PbO + 0 2 

Peste 230°C hidrogenul reduce miniul. Clorul îl transformă în diclo- 
rură de plumb. Dioxidul de plumb îl transformă în sulfat de plumb. Ke- 
acţionează cu acidul azotic 

Pb 3 0 4 +' 4HN0 3 = PbO, + 2Pb(N0 3 ) 2 + 2H,0 
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Deoarece prezintă o presiune de disociere diferită de a dioxidului rezultă 
că nu este un amestec. Se consideră că este un plumbat de plumb Pb 2 Pb0 4 , 
fără a exista grupe Pb0 4 în reţea. 

Este redus de carbon şi oxidul de carbon. Miniul oxidează alcoolul 
etilic, acidul oxalic etc. 

Se utilizează în industria sticlei şi a emailurilor, ca vopsea pentru a 
acoperi fierul şi a-1 feri de coroziune (H. J. SchusterşiJ. d ’ A n s — 
1054). Este toxic şi există tendinţa de înlocuire a lui. 

Metaplumbatul de plumb Pb 2 0 3 . Trihidratul Pb 2 (OH) e se obţine ames¬ 
tecând soluţii alcaline concentrate de plumbiţi şi plumbaţi alcalini. Se 
mai obţine tratînd miniul în soluţie acetică cu amoniac. în stare crista¬ 
lină se obţine încălzind la 250°C intr-o bombă de oţel un amestec de dioxid 
de plumb, apă şi hidroxid de sodiu (A. B y s t r 6 m —1945). 

Metaplumbatul de plumb cristalizează în sistemul monoclinic. Are 
densitatea 9,925 g/cm 3 . Se transformă la 360°C în miniu şi apoi în oxid 
de plumb. Soluţiile alcaline şi acidul azotic pun în libertate dioxidul de 
plumb din metaplumbatul de plumb. 

M. Le Blanc şi E. E b 4 r i u s (1932) au preparat metaplumbaţi 
de plumb nestoechiometrici prin oxidarea lentă a oxidului de plumb sub 
presiune redusă sau prin descompunerea termică a dioxidului de plumb. 

R. Faivre (1948—1950), M. Siramy (1950)* T h. Katz şi 
R. IV e i s s (1959) au pus la punct metode pentru prepararea metapliunba- 
ţilor nestoechiometrici pentru toate compoziţiile între Pb0 1>33 (Pb 3 0 4 ) 
şi PbO, 57 (Pb 7 O n ). 

Hidroxidul de plumb (II) Pb(OH) 2 . M. Pleissner (1907) a ob¬ 
ţinut hidroxidul de plumb (II) prin acţiunea amoniacului sau a hidroxi- 
dului de sodiu asupra acetatului de plumb (II). 

Pb 2 + -1- 20H- = Pb(OH) 2 

Precipitarea este totală între pH = 7,5 şi pH = 10. Trebuie filtrat rapid 
la rece spre a nu se forma Pb 3 0 2 (0H) 2 . 

M. Domine-Berges (1950) l-a preparat prin electroliza unei 
soluţii alcaline cu anod de plumb sau a unei sări de plumb. 

Hidroxidul de plumb este un amfoter : 

Pb 2 + + 2HO- Pb(OH) 2 ;ZZ* PbO|“ + 2H + 

Ptî(OH) 2 ^z? Pb(OH)+ 4- HO~ K = 4 IO" 5 
Pb(OH) 2 + H 2 0 IPb(OH) 3 ]- + H+ K = 1-10-» 

în soluţie apoasă, există echilibrul: 

Pb(OH) 2 Pb(OH)+ + (OH)- 

Concentraţia ionilor Pb 2 ~ este practic neglijabilă. Deci hidroxidul 
Pb(OH) 2 este o monobază slabă. Prin măsurarea presiunii de vapori şi 
prin metoda razelor X s-a putut dovedi că hidroxidul de plumb (II) este 
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o combinaţie chimică definită şi nu este un gel hidratat. Prin caicinare 
la 145°C pierde apa total. Hidroxidul de plumb ca şi oxidul anhidru se 
dizolvă în hidroxizii alcalini pentru a forma plumbaţi (II). 

Plumbaţii (II) PbOH~ hidrolizează obţinîndu-se din nou Pb(OII) 2 . 
în soluţie apoasă plumbaţii (II) au reacţie alcalină. în exces de hidroxizi 
alcalini se formează de ex. : Na 2 [Pb(OH) 4 ] 

COMHIWŢIII.I. PLUMBULUI LI SULFUL Şl SELEML 

Sulfura de plumb PbS. Se găseşte in natură ca galenă. Sulfura de 
plumb se poate obţine direct din elemente în stare de vapori. Pe cale 
umedă prin trecerea unui curent de hidrogen sulfurat printr-o soluţie 

alcalină, neutră sau slab acidă de 
S% în aiomi sare de plumb, are loc o precipitare 

10 2030 40 50 completă : 

Pb(N0 3 ), + IL.S = PbS + 2HNO, 

în locul hidrogenului sulfurat se pot 
utiliza : sulfurile alcaline, tioureea, 
sulfura de amoniu. De mare interes 
practic este obţinerea sulfurii de 
plumb sub formă de cristale mari (W. 
D.Lawson 1951) sau pături subţiri 
(D. M. E v a n s şi H. W i 1 m a n 
-1952). 

Prin barbotare de hidrogen sul¬ 
furat într-o soluţie saturată de di- 
clorură de plumb se formează o clo- 
ro-sulfură PbCl 2 • PbS, roşie sau 
galbenă, care cu hidrogen sulfurat 
trece în sulfură neagră : 

2PbCL + HjS = Pb,Cl 2 S + 2HGI 
Pb 2 Cl 2 S + H 2 S = 2 PbS + 2HC1 

Sulfura cvasi amorfă cristalizea¬ 
ză în tub închis la 150°C în contact 
$,%&*»(. cu o soluţie saturată de hidrogen sul- 

Fig. 297 furat sub presiune (H. de Senar- 

mont —1851). Eecristalizarea sulfurii de plumb depinde de impurităţi. 
Evaporînd în vid plumb şi sulf se pot obţine depuneri de sulfură de plumb. 
Diagrama de cristalizare a sistemului Pb —S se observă în fig. 297. 

Galena cristalizează într-o reţea cubică de tip clorură de sodiu. Sul¬ 
fura de plumb se topeşte la 1100°C. Are densitatea d =7,58 g/cm 3 . Su¬ 
blimă în absenţa aerului fără descompunere. 
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Încălzind sulfura de plumb în vapori de sulf sau de plumb se obţine 
o sulfura cu variaţii de la compoziţia ideală şi cu proprietăţi semiconduc¬ 
toare (dan B 1 o e m —1955). Galena pură are o conductivitate de 
cm 1 la temperatura obişnuită. Conductivitatea celei îm¬ 
bogăţite în sulf sau plumb creşte de circa IO 6 ori. Sulfura îmbogăţită în 
sulf se comportă ca un semiconductor de tip p care conţine centre recep¬ 
toare de electroni constituite de goluri de plumb. Sulfura îmbogăţită în 
plumb funcţionează ca un semiconductor de tip n ale căror centre donoare 
de electroni sînt atomii interstiţiali de plumb (J an B 1 o e m — 1955). 
Aceste concluzii s-au dedus din măsurarea puterii termoelectrice în funcţie 
de temperatură şi din măsurarea constantei Hali (L. Mor ton —1947). 
Rezistivitatea sulfurii de plumb este sensibilă la acţiunea luminii (0,7 
7 (x). Acest efect fotoelectric se utilizează în celule fotorezistive. Datorită 
acestor proprietăţi, anumite galene se utilizează ca tranzistori, ca redre¬ 
sori ai curentului alternativ, ca detectori ai undelor radioelectrice, în 
celulele fotovoltaice. Sulfura de plumb este o substanţă greu solubilă 
cu solubilitatea 0,94-IO -6 mol.l 1 la 25°C. Se disociază la circa 1700°C. 
Hidrogenul o reduce la 600°C, conform reacţiei : 

PbS + H., ZZT H 2 S + Pb 

Este atacată de clor, brom şi iod : 

2PbS + 3C1 2 = S 2 Ci 2 + 2PbCl 2 

Acizii clorhidric, bromhidric şi iodhidric reacţionează cu PbS punînd 
în libertate hidrogen sulfurat. Galena se oxidează la circa H00 —700°C 
cu formare de sulfat care poate ulterior reacţiona cu sulfura nereacţio¬ 
nată (B. R e u t e r şi R. S t e i n —1954) : 

PbS + 20 2 = PbSOj 
PbS + PbS0 4 = 2Pb + 2SO a 

Ozonul o transformă în sulfat. Acidul azotic concentrat o oxidează la 
sulfat de plumb. Metalele mai electropozitive deeît plumbul (Ca, Mg, 
Al, Zn, Fe, Cu, Sn) deplasează plumbul (J. A. S m y t h e — 1951) : 

M + PbS zzl MS + Pb 

O serie de cloruri (MgCl 2 , A1C1 3 , ZnCl 2 , FeCl 3 , AgCl, HgCl 2 , SnCl 2 , SnCl 4 , 
SbCl 3 , AuCl 3 ) reacţionează cu sulfura de plumb pentru a forma diclorură 
de plumb. Prin topire cu carbonat de sodiu se formează sulfat de sodiu 
şi plumb. 

Sulfura de plumb formează cristale mixte cu selenura de plumb, 
în sistemul PbS—SnS se formează PbSnS 2 (teallit), în sistemul PbS — 
Sb 2 S 3 se formează nouă antimoniaţi (PbSb 2 S 4 zinkenit, Pb 2 Sb 2 S 5 jame- 
sonit etc.). în sistemul PbS—A1 2 S 3 s-au pus în evidenţă compuşii Pb..Al 2 S 5 
şi PbAl 2 S 4 . 
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Disulfura de plumb PbS 2 . A fost obţinută de \Y. E. Duncan şi 
E. Ott (1931) prin acţiunea sulfului asupra sării de plumb a sec-butil- 
mereaptanului (CH 3 ) 2 —CH—CH 2 SH în benzen. 

Este atacată de acidul clorhidric : 

PbS 2 -f 2HC1 = H,S 2 + PbCl 2 

Structura sa corespunde deci unei polisulfuri şi nu unei disulfuri a plum¬ 
bului tetravalent. 

Selenura de plumb PbSe. Există în natură sub numele de clausthalit 
în sistemul plumb-selen nu se formează decît o combinaţie PbSe după 
cum rezultă din analiza termică, microscopie, examenul maeroscopic, 
măsurătorile de densitate şi de difracţie a razelor X (R. X o z o t o şi 
K. T g a k i —1955). Selenura de plumb se formează direct din elemente 
prin topire. Se mai poate obţine prin reducerea PbSe0 4 în cuptorul elec¬ 
tric cu hidrogen sau carbon. Pe cale umedă se obţine din hidrogen selenat 
sau selenură de amoniu cu tetraetil-plumbul în dizolvanţi organici. 

Este izomorfă cu galena. Se topeşte la 1076°C. Posedă proprietăţi 
semiconductoare. Straturile subţiri încălzite în vid sînt semiconductor] 
n adică cu centre donoare de electroni şi cele ce se obţin prin încălzire 
în vapori de selen sau conţin oxigen sînt semiconductori p , adică conţin 
centri acceptori de electroni (S. J. S i 1 v e r m a n şi H. Levinstein 
— 1954). Selenura de plumb se utilizează ca tranzistor în diode şi triode. 
Se pot construi celule fotoelectrice utilizînd efectul fotoconductor sau 
efectul fotovoltaic al selenurii de plumb. 

Sulfatul de plumb PbS0 4 . Se găseşte în natură sub numele de anglezit. 
Se obţine prin acţiunea acidului sulfuric asupra plumbului metalic, a unei 
sări solubile sau asupra hidroxidului, oxidului sau carbonatului de plumb 
sau prin acţiunea sulfatului de sodiu asupra unei sări solubile de plumb. 
Sulfatul de plumb se obţine prin acţiunea sulfatului de metil sau etil asupra 
oxidului, halogenurii, sulfurii, carbonatului, azotatului fin pulverizat 
(R. L a u t i e — 1947). 

Sulfatul de plumb cristalizează în sistemul ortorombic. Peste 885°C 
trece într-o formă cubică. Celula elementară conţine patru molecule 
PbS0 4 . Temperatura de topire a sulfatului de plumb este circa 1100°C. 
Are densitatea 6,2866 g/cm 3 la 25°C. Anglezitul este transparent şi se 
prezintă ca nişte cristale mari birefringente. Solubilitatea sulfatului de 
plumb în apă este foarte mică (0,045 g • 1 _1 la 25°C). Produsul de solubili- 
tate este 2 • IO 8 . Sulfatul de plumb se dizolvă în acid clorhidric : 

PbS0 4 + 2HC1 ÎHl PbCl 2 -f H 2 S0 4 

Mai uşor se dizolvă în iodura de potasiu cu care formează iodură de plumb 
şi apoi o iodură dublă. Acidul azotic reacţionează ca şi acidul clorhidric : 


PbS0 4 + 2HN0 3 ;=? Pb(N0 3 ) 2 + H 2 S0 4 
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Sulfatul de plumb se mai dizolvă in hidroxizi alcalini : 

PfaS0 4 + 3NaOH = Na[Pb(OH) 3 ] + Xa.SO, 

In prezenţa ionilor SO;~ acetatul de potasiu dizolvă sărurile de Pb(II), 
cu formarea unui complex insolubil PbK 2 (S0 4 ) 2 (J. J. Fox — 1909). 
Sulfatul de plumb are proprietăţi adsorbante. W. G. Khlopin şi 
W. K u z n e t s o v a (1939) au măsurat adsorbţia radiului pe sulfat de 
plumb. S-a mai studiat adsorbţia ionilor Pb 2+ , N0 3 pe sulfat de plumb. 
Sulfatul de plumb se descompune între 860 şi 1300°C. Este redus de hidro¬ 
gen la sulfuri şi plumb metalic. Carbonul reduce sulfatul de plumb la oxid,, 
sulfură sau plumb metalic. Fierul, aluminiul şi zincul reduc sulfatul de 
plumb. 

Se cunoaşte sulfatul dublu PL>K 2 (S0 4 ) 2 numit palmierii şi Pb 2 Iv 2 (S0 4 ) 3 ; 
primul stabil pînă la 620 C C şi al doilea pină la 9r>6°0. Se cunosc şi alţi sulfaţi 
dubli PbM,(S0 4 ), (M = Na, NH 4 , Rb, TI). 

Studiul termic al sistemului PbO—PbS0 4 a pus in evidenţă sulfaţii 
bazici Pb 4 SO, (PbS0 4 , 3PbO), P1) 3 S0 6 , Pb 2 SO s lunarkit). 

Sulfatul bazic de plumb, numit alb de plumb, sublimat, se obţine 
prăjind galena intr-un cuptor în care se controlează admisia aerului. Este 
folosit ca vopsea. Albul de plumb supersublimat are compoziţia 
PbO • 2PbS0 4 , este superior ca putere de albire oricărui alt pigment al 
plumbului. 

Sulfatul de plumb (IV) Pb(S0 4 ) 2 . A fost preparat de K. E 1 b s şi 
F. Fischer (1900) prin electroliza acidului sulfuric de densitate 1,7—1,8,. 
cu electrozi de plumb. Compartimentul anodic se separă de cel catodic 
printr-un vas poros. Temperatura nu trebuie să depăşească 30°C pentru 
a împiedica hidroliza. Din lichidul anodic precipită la răcire Pb(S0 4 ) 2 . 
Are aspectul unei pudre albe microcristalină. Este puţin solubil în acid 
sulfuric concentrat. Hidrolizează uşor: 

Pb‘+ + 2HjO - I*b0 2 + tH + 

Acidul clorhidric il transformă în tetraclorură de plumb, acidul acetic 
în tetraacetat de plumb. 

Disulfatul de plumb este un oxidant puternic. El transformă iodul in 
acid iodic, sărurile de fier (II) în săruri de fier (III). Prin adaos de sulfaţi 
alcalini în cursul preparării prin electroliză se separă sulfaţi dubli 
PbM 2 (S0 4 ) 3 (M = K, Rb, Cs, NH 4 ). Aceşti compuşi sînt, pulberi galbene 
cristaline. 

COMBINAŢIILE PLUMBULUI CU AZOTUL 

G. Berraz (1933) a obţinut azotura de plumb (II) Pb 3 N 2 prin 
pulverizare catodică a plumbului intr-un tub cu azot, la presiune redusă. 

A:i4a de plumb (II) Pb(N 3 ) 2 . Prin acţiunea acetatului de plumb asupra 
unei azide alcaline în soluţie apoasă se obţine azida de plumb (A. S t e t- 
tbacher — 1941). 
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Azida de plumb este dimorfă : forma a este ortorombică şi forma p 
este monoclinică. Forma p trece în forma a sub acţiunea luminii. Azida 
de plumb (II) este foarte instabilă după cum arată entalpia standard 
a a-Pb(N 3 ) 2 care este A H° = 104,3 kcal/mol. Se descompune sub acţiunea 
luminii, aerului şi vaporilor de apă. Peste 315°C descompunerea are loc 
cu explozie. Azida de plumb explodează sub acţiunea şocurilor. Sensibili¬ 
tatea la şoc depinde de puritate. Pentru a mări sensibilitatea la şoc i se 
adaugă trinitrorezorcinat de plumb. 

Gianamida de plumb PbCX 2 . Se obţine prin acţiunea acetatului de 
plumb (II) asupra unei soluţii amoniacale de cianamidă. Formează cristale 
de culoarea lămîii. Se descompune peste 250°C. Se utilizează ca anticoroziv. 
în acest caz în urma hidrolizei se formează Pb(OH) 2 , uree şi (NH 4 ) 2 C0 3 . 
Are loc deci o acţiune tampon contra soluţiilor cu pH mic, care vin în 
contact cu metalul (D. Costa şi C. Bolis-Connella — 1953). 

Azida de plumb (IV) Pb(N 3 ) 4 . Se obţine prin acţiunea acidului azothidric 
HN 3 asupra Pb 3 0 4 sub forma unei soluţii roşii. Aceasta se descompune 
uşor în azidă de plumb (II). 

Azotitul de plumb (II) Pb(N0 2 ) 2 • H 2 0. Se poate obţine prin reacţii 
de dublu schimb în soluţii saturate : 

PbCl 2 + 2AgNO, Z—î 2AgCl + Pb(X0 3 ) 2 

sau prin acţiunea oxidului de azot asupra unei suspensii apoase de dioxid 
de plumb : 

Pb0 2 + 2X0 = Pb(N0 2 ) 2 

Azotitul de plumb (II) se mai obţine prin acţiunea unui azotit alcalin 
asupra acetatului de plumb în prezenţa acetatului de amoniu. 

Azotitul de plumb (II) este un compus instabil. Prin încălzire se topeşte 
la 470°C şi se descompune : 

Pb(NO a ) s = 2X0 + 1/20, + PbO 

în soluţie apoasă are loc reacţia inversă. Este foarte solubil în apă. Se cunosc 
azotiţi bazici: Pb(N0 2 ) 2 • Pb(OH) 2 , Pb(N0 2 ) 2 • 3PbO • H 0 0 şi azotiţi 
dubli: K 3 Pb 2 (N0 2 ) 7 • H 2 6, K 2 Pb(N0 2 ) 4 • H 2 0, CsPb(N0 2 ) 3 • H 2 0. 

Azotatul de plumb (II) Pb(NO a ) 2 . Se obţine prin acţiunea unui exces 
de acid azotic diluat asupra plumbului metalic, oxidului sau carbonatului 
de plumb. 

Azotatul de plumb izomorf cu cel de calciu, stronţiu şi bariu, cristali¬ 
zează în sistemul cubic. Analiza termogravimetrică a arătat că în cursul 
descompunerii la aer se formează săruri bazice (A. N i c o 1 — 1948). 
La 470°C se descompune termic după reacţia: 


2Pb(NOj) 2 = 2 PbO -f 4N0 2 + 0 2 
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Azotatul de plumb este foarte solubil în apă (37,34% la 25,02°C). 
Se disociază slab electrolitic după reacţiile : 

Pb(N0 3 ), (PbN0 3 ) J + NO. r 

(PbN0 3 )+ zzl Pb=- + no 3 - 

Soluţiile de azotat de plumb reacţionează cu soluţiile de hidroxizi 
alcalini şi cu amoniacul .şi formează un amestec de azotaţi bazici şi de oxid. 
Azotatul de plumb (II) se dizolvă in alcool metilic, etilic, amoniac lichid, 
piridină. Are proprietăţi fotoelastice (S. Bhagavantam si K. V K 
R a o — 1933). 

Se cunosc o serie de azotaţi bazic,, puşi în evidenţă prin metode fizico- 
chimice : Pb(N0 3 ), • Pb(OII) 2 , Pb(N0 3 ) 2 ■ 5PbO ■ H 2 0 etc. 

Azotatul de plumb se utilizează ca mordant în industria textilă, ca 
.sursă pentru alte săruri de plumb şi în amestecuri explozive. 


( OMBIV YTUUi l'U MIK I.II <;l FOSFORUL 

Din azotat de plumb(II)şi fosfură de rubidiu Rb 3 P 5 în amoniac lichid 
R. Bossuet şi L. H a c k s p i 11 (1913) au obţinut PbP 5 sub forma 
precipitat negru care se aprinde spontan la aer. Turnînd picătură cu 
picătură o soluţie alcoolică de aeetat de plumb într-un vas prin care trece 
hidrogen fosforat, A. Brukl (1922) a obţinut Pb 3 P 2 . 

Ortofosfalii de plumb (II). S-au preparat în laborator ortofosfaţii: 
Pb(H 2 P0 4 ) 2 , PbHPO„ şi Pb 3 (P0 4 ) 2 . 

Fosfatul monoacid de plumb PbHP0 4 există în natură ca monetit. 
Se obţine prin acţiunea acidului fosforic 25% asupra azotatului de plumb. 
Se obţine şi prin acţiunea fosfatului monoacid de sodiu asupra azotatului 
de plumb. Are aspectul unor cristale albe monoelinice. Prin calcinare la 
aer se transformă în pirofosfat. de plumb. Este puţin solubil în apă. Prin 
fierbere in apă se transformă în fosfat neutru de plumb : 

3PbHP0 4 S Pb 3 (PO,) 3 + H,PO, 

Difosfatul triplumbic sau fosfatul neutru de plumb (II) se obţine prin 
•dublă descompunere : 

2Na,HP0 4 ! 3Pb(CH 3 CO s ) 3 - Pb 3 (PO,)„ + 2HOOCCH, + 4NaCO s CH 3 
8-a mai obţinut pe baza reacţiei: 

3PbCI 2 + 2Na s HP0 4 Pb 3 (P0 4 ) 3 + 4NaCl + 2HCI 

Fosfatul neutru de plumb se topeşte la 1104T. Se dizolvă în apă in canti¬ 
tate de 1,35-IOVI 1 , la 20°C. 

Fosfatul neutru de plumb formează compuşi izomorfi cu apatitele de 
•calciu cu formula : 3[Pb 3 (P0 4 ) 2 l. [X 2 Pb] (X = F, 01, Br, I, OH). Studiind 
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diagrama de topire a sistemului PbCl 2 —Pb 3 (P0 4 ) 2 M. Amadori (1919)» 
a pus în evidenţă compusul 3Pb 3 (P0 4 ) 2 PbCl 2 care există în natură ca pyro- 
morfit. Apatitele de plumb formează o familie cristalografică omogenă.. 
Ionii de halogen sau de hidroxil se aşează intr-un schelet practic invariabil 
de ioni Pb 2 ~ şi anioni (P0 4 ) 3- . 


COMBINAŢIILE PL1 MBULUl CU ARSENUL 

Diarsenura de triplumb Pb 3 As 2 se obţine prin acţiunea unei soluţii 
de acetat de plumb asupra hidrogenului arsenat. Acidul acetic se neutra¬ 
lizează cu amoniac (A. B r u k 1—1923). Este un compus foarte instabil. 

Se cunosc ortoarsenitul Pb 3 (As0 3 ) 2 , piroarsenit Pb 2 (As 2 O 0 ) şi metaar- 
senit de plumb PbAs 2 0 4 . 

Ortoarsenitul de plumb Pb 3 (As0 3 ) 2 a fost preparat prin acţiunea unui 
arsenit alcalin asupra unei soluţii alcaline a unei sări de plumb. Uscat 
are o culoare cenuşie-neagră. Se descompune la 250°— 300°C. 

Metaarsenitul de plumb se obţine prin acţiunea unei sări neutre de 
plumb asupra metaarsenitului de potasiu. 

Se utilizează în fotografie, fotometrie, actinometrie ca agerit, sensibil 
la lumină. 

Se cunosc : un metaarsenat Pb(As0 3 ) 2 , piroarsenat Pb 2 As 2 O r şi ortoar- 
senaţii: Pb(As0 4 H 2 ) 2 *2HO, PbHAsOj, Pb 3 (As0 4 ) 2 . 

Ortoarsenaţii de plumb. Arsenatul monoacid de plumb PblIAs0 4 se 
găseşte în natură ca schultenit. Se obţine prin acţiunea acidului arsenic 
asupra plumbului metalic sau asupra unei soluţii calde de azotat de plumb 
acidulată cu acid azotic (A. De S c h u 11 e n —1904). 

Arsenatul monoacid de plumb cristalizează în sistemul monoclinic.. 
Este foarte solubil în apă. Se utilizează ca insecticid. Arde frunzele verzi 
deoarece prin hidroliză formează acid arsenic care le atacă : 

5PbHAs0 4 + H 2 0 ;=? Pb 4 Pb(0H)(As0 4 ) 3 + 2H,As0 4 

Arsenatul neutru de plumb se pare că nu s-a preparat în stare pură,, 
spre deosebire de compuşii de adiţie ai acestuia cu halogenurile de plumb* 
de tipul apatitelor 3 [Pb 3 (As0 4 ) 2 ]. [PbX 2 ] (X = halogen) care sînt mai bine 
cunoscute. 


COMBINAŢIILE PLUMBULUI CU CARBONUL 

Carbonatul de plumb (II) PbC0 3 . Există în natură sub formă de ceruzit. 
Se poate prepara prin acţiunea unei soluţii de carbonat de sodiu asupra- 
unei soluţii de azotat sau acetat de plumb sau asupra unei suspensii de 
clorură, bromură sau chiar sulfat de plumb. Se lucrează la rece pentru a. 
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împiedica formarea carbonatului bazic. Dacă la o soluţie de carbonat de 
amoniu saturată cu dioxid de carbon se adaugă o soluţie de acetat de plumb, 
precipită carbonatul de plumb (M. Pleissner—1907). Se poate obţine 
prin electroliza unei soluţii de KHCO a sau (NH 4 ) 2 C0 3 cu electrode de 
plumb (J. Byrne—1930). 

Oeruzitul este ortorombic la fel ca şi aragonitul CaC0 3 , stronţionitul 
•SrC0 3 şi witheritul BaCO a . Ceruzitul se descompune termic. Analiza termică 
diferenţială pune în evidenţă existenţa a maximum trei carbonaţi bazici 
•care se formează în funcţie de viteza de încălzire (G. A. C o 11 i n s şi 
A. G. Swan —1954). 

Carbonatul de plumb este foarte puţin solubil in apă. Produsul de 
solubilitate este 3,3.IO" 14 . Se dizolvă în acizi slabi. Cu carbonatul de sodiu 
formează o sare dublă Pb 2 Na(OH) (CO a ) 2 . încălzind în tub închis la 180°C 
carbonatul de plumb cu clorură sau bromură de plumb in prezenţa apei 
se formează Pb 2 Cl 2 C0 3 sau Pb 2 Br 2 C0 3 . Prima se găseşte în natură sub 
numele de fosgenit. Amîndouă aceste combinaţii cristalizează în sistemul 
pătratic. 

Dintre carbonaţii bazici de plumb se cunoaşte hidroceruzitul sau 
ceruza sau albul de plumb, de compoziţie Pb(0H)«-2PbC0 3 . Se poate 
prepara plecînd de la plumb, oxid de plumb, hidroxid de plumb (II) sau 
carbonat de plumb neutru : 

PbO 4 H 2 0 = Pb(OH), 

3Pb(OH) 2 + 2C0 2 = Pb(0H) 2 .2PbC0 3 4 2H.0 

Dioxidul de carbon se obţine din procese de fermentaţie in procedeul 
olandez şi prin arderea cocsului în procedeul Carter. Procedeul olandez 
constă în atacul plăcilor de plumb de către vaporii de acid acetic in prezenţa 
•dioxidului de carbon. Se formează Pb (CH 3 COO) 2 .2Pb(OH) 2 care cu dioxid 
•de carbon formează ceruză. Este solubilă în apă. Cu dioxidul de carbon 
din natură se transformă în carbonat neutru. Cu hidrogenul sulfurat 
;se înnegreşte cînd se utilizează ca vopsea albă. 

Formiatul de plumb Pb(HC0 2 ) 2 se obţine prin acţiunea acidului 
formic asupra oxidului, carbonatului neutru sau carbonatului bazic de 
plumb. Se descompune termic conform reacţiilor : 

•240-260 V 

Pb(HC0 2 ) 2 -> PbO 4 C0 2 4 CH.,0 

> 260°C 

Pb(HC0 2 ) 2 -> Pb 4 2C0 2 4 H.» 

Acetatul de plumb Pb(CH 3 C0 2 ) 2 se obţine prin acţiunea acidului 
acetic asupra plumbului sau a oxidului de plumb. Se mai obţine prin 
dublu schimb între acetat de calciu şi azotat de plumb (M u 11 o s e 1 — 
1935). Se cunoaşte în stare anhidră ea tri- şi ca decahidrat. Pe lingă diso¬ 
cierea normală în două trepte, în soluţie, s-au mai pus în evidenţă ionii 
complecşi [Pb(C 2 H 3 0 2 ) 3 ]“ şi [Pb(C 2 H 5 0 2 ) 4 ] 2 ~ (V. F. T o r o p o v a şi 
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F. M. B a t y r s h i n a—1949). Prin acţiunea acidului acetic glacial 
asupra miniului sau mai bine asupra dioxidului de plumb de obţine 
acetatul de plumb tetravalent Pb(CH 3 COO) 4 (H. M e n d e 1—1940). 
Se utilizează ca oxidant în chimia organică. 

Oxalatul de plumb se prepară printr-o reacţie de dublu schimb : 
(NH 4 ) 2 C 2 0 4 + Pb(C 2 H 3 0 2 ) 2 = PbC 2 0 4 + 2NU 4 (C 2 H 3 0,) 

Prin descompunere termică a oxalatului se formează metaplumbaţi nesto- 
echiometrici de compoziţie Pb0 133 —PbO^. 


COMBINAŢIILE ORUAXO-METALIl.E ALE PU MBl/LUI 

Se cunosc combinaţii organoplumbice de tipul R 4 Pb unde radicalul 
R este alifatic sau aromatic. Cei patru radicali pot fi identici sau diferiţi. 
Se cunoaşte un număr mai mic de compuşi diplumbici R 3 Pb— PbR 3 . 
Se cunosc compuşi ionici ai plumbului tetravalent R 3 PbM şi R 2 PbM 2 
unde M este un metal. Există un număr mai mic de compuşi organoplum- 
bici ai plumbului divalent. 

Compuşi monoplumbici de tip R 4 Pb. Cîteva din metodele de preparare 
pot fi sugerate de reacţiile : 

IRMgX + 2PbCl 2 = R 4 Pb + Pb + 2MgX 2 + 2MgCl 2 
3RLi + RI+ PbCl 2 = R 4 Pb -f 2LÎC1 + Lil 
Pb -f 4C 2 H 6 I + 2Zn + 8NaOH = (C 2 H 5 ) 4 Pb + 4NaI + 2Na 2 Zn0 2 + 4H 2 G 

Tetraetil-plumbul Pb(C 2 H 5 ) 4 se utilizează în industria petrolieră pentru 
a obţine benzine cu proprietăţi de ardere mai bune. Din cauza toxicităţii 
tetraetil-plumbului benzina se amestecă cu acesta în rafinării. 

Tetraetil-plumbul este un compus covalent, lichid la temperatura 
obişnuită cu punct de fierbere de 202°C (J. P. Nichers o n —1954). 
Procesul industrial de fabricare se bazează pe reacţia aliajului PbNa cu 
clorura de etil la presiune şi temperatură convenabile : 

4PbNa + 4C 2 H 5 C1 = Pb(C 2 lI 5 l 4 + 4NaCl -f 3Pb 

Un aliaj PbNa cu 20 — 22% Na reacţionează cu sulfatul sau fosfatul de 
etil pentru a forma tetraetil-plumb la 110 —150°C (11. S hap ir o şi 
F. T. K r o h n—1954). 

Compuşii tetraalchilici sînt lichide stabile cu excepţia tetrametilplum- 
bului care poate exploda la distilare. Compuşii tetraarilici sînt solizi f 
solubili în dizolvanţi organici. Au structură tetraedrică. Aceşti compuşi 
sînt stabili la aer şi insolubili în apă. Nu sînt atacaţi de baze şi uneori 
nici de acizi. Legătura Pb—C din aceşti compuşi se poate rupe cu formarea, 
unor compuşi ionici : 

R 4 Pb + X 2 = R 3 PbX + RX 
R 4 Pb + HX = R 3 PbH -f RX 
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Compuşii monoplumbici pot reacţiona cu formare de radicali liberi (F. A.. 
Paneth şi colab. —1929—1931). De exemplu reacţia : 

R,Pb + 2Na + NHj - R 3 PbNa ~ RH -f NaNH 2 

în amoniac lichid se explică numai prin intermediul radicalilor liberi. 

Compuşi diplumbici de tip ft 3 Pb— PbR 3 . Metodele principale de pre¬ 
parare se bazează pe reacţiile : 

3PbCl s + 6R\lgX = RjPbPbRj + Pb + 3\IgCl. + 3MgX 2 
2R 3 PbI + 2Na = R 3 PbPbR 3 + 2Nal 

Hexaalcliil-diplumbaţii sînt lichide instabile pe cînd hexaaril-diplum- 
baţii sînt solide cristaline. Din cauza fragilităţii legăturii Pb-Pb se diso¬ 
ciază în soluţie şi se disociază termic : 

2RjPbPbRj = 3R 4 Pb + Pb 

Compuşi ionici. Un radical sau doi din compusul R 4 Pb poate fi înlo¬ 
cuit cu halogeni sau metale. Se pot utiliza halogenii sau acizii halogenaţi : 

R,Pb + X 2 = RjPbX + RX 
RjPbX + X 2 = R.PbXj 5- RX 

în afară de halogeni, antonul poate fi OH _ ,CN _ ,0H 3 CO 2 ,S0f",C01" HC0 2 ", 
S 2 . Aceşti compuşi sînt solubili in apă. Momentele de dipol confirmă 
caracterul dipolar. Reacţionează între ei cu redistribuirea legăturilor : 

(C t H 5 ) 3 PbX + (C 6 H 5 ) 3 PbX JZZÎ (C s H 5 ) 2 PbX 2 + (C s H s ),Pb 
Compuşii ionici în care un metal substituie halogenii se obţin prin reacţiile : 
R,Pb + 2Na + NHj - R 3 PbNa + RH + NaNH 2 
3C,H s Li + PbCl 2 (C,H 5 ) 3 PbLi + 2LiCl 

Compuşii care conţin ioni R 3 Pb“ şi E 2 Pb 2_ nu au fost izolaţi din cauza 
reactivităţii lor. Tonul R 3 Pb este un reactiv nucleofil energic. 
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